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AVERTISSEMENT 


J'offre  au  public  les  leçons  de  chimie  que  je  professe  à  la 
Faculté  de  médecine.  Pour  être  fructueux,  cet  enseignement 
doit  rester  élémentaire,  et  répondre  avant  tout  aux  besoins  pro- 
fessionnels des  étudiants  en  médecine  et  en  pharmacie.  J'ai 
donc  omis  ou  abrégé  à  dessein  un  certain  nombre  de  sujets 
théoriques  ou  techniques,  qui  auraient  pu  trouver  place  dans  un 
ouvrage  sur  la  chimie  pure.  Par  contre,  j'ai  traité  avec  quelques 
développements  les  questions  relatives  0  l'air,  aui  eaux  potables, 
aux  eaux  minérales,  aux  principales  substances  chimiques  qui 
se  montrent  actives  comme  médicaments  ou  redoutables  comme 
poisons. 

J'ai  laissé  à  cet  ouvrage  le  cadre  et  le  caractère  d'un  traité  de 
chimie;  car  je  suis  d'avis  qu'on  ne  peut  séparer  les  applications 
d'une  science  de  la  science  elle-même,  et  j'estime  que  le  prin- 
cipal avantage  de  l'enseignement  de  la  chimie  et  do  la  physique, 
dans  les  Facultés  de  médecine,  est  de  fortifier  et  de  développer 
l'esprit  scientifique  dans  les  jeunes  générations  médicales. 

On  trouvera  dans  cet  ouvrage  les  formules  en  équivalents,  qui 
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sont  adoptées,  depuis  vingt  ans,  dans  l'enseignement  officiel. 
Je  ne  me  suis  pas  cru  autorisé  à  les  abandonner,  bien  que  dans 
mes  autres  écrits  je  les  aie  remplacée;  depuis  longtemps  par  les 
formules  atomiques  dont  Boudins  avait  inauguré  l'usage. 

Au  reste,  j'ai  été  sobre  de  développements  théoriques,  et, 
obligé  de  faire  un  choix  parmi  tant  de  faiis,  j'ai  indiqué  ceux 
qui  ont  été  l'objet  d'applications  médicales  ou  qui  présentent 
un  intérêt  scientifique  sérieux. 


Pjri»,  i«juin  mi. 
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NOTION  PRÉLIMINAIRES 


ACTIONS  CHIMIQUES,  AFFINITÉ,  COHÉSION 

La  chimie  étudie  les  actions  intimes  que  les  corps  exercent  les 
uns  sur  les  autres  et  qui,  en  modifiant  leur  nature,  donnent  lieu  à 
un  changement  complet  et  durable  de  leurs  propriétés. 

Lorsqu'un  morceau  de  fer  est  soumis  à  l'action  d'un  aimant,  il 
acquiert  lui-même  la  propriété  d'attirer  le  fer  doux,  mais  il  la  perd 
dés  qu'on  iï-loignc  de  l'ain i.tiiL  On  remarque  qui1  l'aclion  do  l'ai- 
mant sur  le  fer  s'exerce  a  distance,  cl  qu'elle  n'altère  point  la  sub- 
stance même  do  métal.  C'est  là  le  propre  des  actions  physiques. 

Mais  que  le  fer  reste  exposé  a  l'air  humide,  il  no  tardera  pas  à 
éprouver  dans  ses  qualités  un  elianj;eiiieiH  (Variant  et  durable.  Sa 

menton  cherche  rail  a  en  isoler  ci1  métal  par  des  moyens  mécaniques 
ou  a  le  découvrir  en  armant  l'œil  des  instruments  les  plus  gros- 
sissants. Le  fer  a  donc  éprouvé  une  altération  dans  sa  nature 
intime,  une  transformation  complète.  En  effet,  il  a  attiré  l'oxygène 
et  l'humidité  de  l'air,  cl  est  devenu  un  nouveau  corps  qu'on  nomme 
oxyde  de  fer  hydraté.  C'est  la  rouille.  Elle  s'est  formée  en  vertu 
d'une  action  chimique. 

On  peut  réduire  le  fer  en  limaille  très-fine.  Qu'on  mêle  cette 
limaille  avec  du  soufre  réduit  lui-même  en  une  poussière  ténue,  le 
mélange,  s'il  est  suffisamment  intime,  n'offrira  plus  ni  la  couleur 
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jaune  citron  du  soufre  ni  la  couleur  gris  noir  du  fer  trés-di visé. 
Néanmoins  ce  n'est  pas  une  substance  Immoyène.  Si  on  l'examine 
à  la  loupe,  on  y  reconnaît  les  particules  du  fer  disséminées  dans  la 
poussière  du  soufre.  A  l'aide  d'un  aimant  on  peut  les  extraire.  En 
jetant  le  tout  dans  l'eau  on  les  précipite  au  fond,  tandis  que  les 
particules  plus  légères  du  soufre  restent  en  suspension.  Ainsi, 
après  avoir  trituré  le  soufre  et  la  limaille  de  fer,  on  les  sépare  de 
nouveau  avec  facilité,  et  on  les  retrouve  avec  leurs  qualités  pre- 
mières. Ici  il  n'y  a  pas  eu  action  chimique,  il  y  a  eu  simple  mé- 
lange. Mais  qu'on  chanfTc  ce  mélange,  on  verra  d'abord  le  soufre 
fondre,  cl  puis  la  masse  noircir  et  entrer  elle-même  en  fusion  si 
la  température  esl  suffisamment  élevée.  Après  le  refroidissement 
elle  est  parfaitement  homogène,  et  l'on  no  peut  plus  y  reconnaître 
ni  le  fer  ni  le  soufre.  Tous  deux  ont  dispara  comme  tels,  et  à  leur 
place  on  trouve  una  substance  douée  de  propriétés  nouvelles,  sa- 
voir le  sulfure  de  fer. 

Ils  ont  disparu,  mais  leur  substance  no  s'est  point  perdue.  En 
effet,  on  peut  prourer  par  l'expérience  que  le  poids  du  fer  sulfuré 
qui  s'est  produit  est  exactement  égal  a  la  somme  des  poids  du  fer  et  du 
soufre.  La  matière  pondérable  du  fer  s'est  donc  ajoutée  a  la  ma- 
tière pondérable  du  soufre  et  a  contracté  avec  elle  une  union  tel- 
lement inlime,  qu'il  en  est  résulté  un  nouveau  corps  donl  les  parti- 
cules les  plus  petites  sonl  parfaitement  semblables  à  elles-mêmes 
et  à  la  masse  tout  entière.  C'est  encore  là  une  action  chimique, 
et  celte  union  intime  entre  deux  corps  de  nature  diverse  se  nomme 
combinaison.  La  force  qui  y  préside  esl  l'affinité. 

Pour  réduire  en  poudre  une  masse  de  fer  sulfuré,  il  esl  nécessaire 
de  vaincre  la  résistance  que  les  particules  de  cette  masse  opposent 
à  leur  séparation.  Celle  résistance  est  due  a  une  force  spéciale  qui 
rive  les  unes  aux  autres  les  particules  homogènes  du  sulfure  de  fer 
comme  de  tous  les  corps  solides.  C'est  la  cohésion.  Celte  force  est 
considérable  dans  les  corps  solides,  très-peu  énergique  dans  les 
liquides,  nulle  dans  les  gaz.  Elle  diminue  par  l'action  do  la  chaleur. 
En  fondant,  un  corps  solide  perd  sa  cohésion  en  grande  partie. 

Quel  que  soit  l'étal  de  division  nu  un  rorp*  solide  ait  été  réduit 
par  des  moyens  mécaniques,  les  pari-elles  le-  plus  ténues  offrent  en- 
core une  étendue  sensible;  on  conçoit  qu'elle.-  puissent  se  diviser 
encore,  et  qu'elles  soient  elles-mêmes  ['limiers  par  un  nombre  con- 
sidérable de  molécules  plus  petites  eL  agrégées  par  la  cohésion. 

Ainsi,  eu  égard  a  l'imperfection  des  moyens  mécaniques  dont 
nous  disposons,  la  divisibilité  de  la  matière  a  pour  nous  des  limites 
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que  l'imagination  franchit  sans  peine.  Pourtant,  on  est  fondé  à  ad-' 
mettre  que  cette  divisibilité  n'est  pas  infinie,  cl  que  les  forces  chi- 
miques s'exercent  sur  de  petites  masses  qu'on  nomme  molécules 
et  atomes.  Comme  leur  nom  l'indique,  ces  derniers  ne  sont  plus 
susceptibles  d'une  division  ultérieure.  Précisons  par  des  exemples 
les  idées  qu'expriment  ces  mots. 

Considérons  une  particule  de  soufre  si  petite  que  nous  puissions 
l'obtenir,  nous  devons  nous  la  représenter  comme  un  ensemble  de 
molécules  agrégées  par  la  cohésion  et  parfaitement  homogènes. 
Prenons  une  particule  de  sulfure  de  fer,  nous  (levons  l'envisager 
de  même  comme  un  ensemble  de  molécules  agrégées  par  la  cohé- 
sion, mais  non  pas  homogènes;  car  dans  chacune  d'elles  nous  dis- 
tinguons deux  espèces  de  matières  :  du  soufre  et  du  fer.  On  n'admet 
pas  que  dans  la  molécule  elle-même  ces  matières  soient  confon- 
dues l'une  avec  l'autre,  et  que  la  combinaison  du  soufre  avec  le  fer 
soit  le  résultat  d'une  pénétration  tellement  intime,  qu'elle  fasse 
disparaître  ces  corps  pour  ne  laisser  qu'un  mélange  homogène.  On 
pense,  au  contraire,  que  la  combinaison  résulte  de  la  juxtaposition 
de  deux  musses  infiniment  petites,  mais  possédant  ehaeune  une 
étendue  réelle  et  un  poids  constant.  Ces  petites  masses,  que  nulle 
force  chimique  ou  physique  ne  saurait  diviser  davantage,  consti- 
tuent les  atomes.  Dans  chaque  moléiule  de  sulfura  de  fer  il  existe 
deux  de  ces  masses,  l'une  de  soufre  et  l'autre  de  fer.  Kilos  sont 
rivées  l'une  à  l'autre,  mais  non  pas  confondues  par  la  force  chi- 
mique ou  l'affinité.  I.i)rs<|uVIIes  se  séparent,  on  dit  que  le  sulfure 
de  fer  se  décompose.  Lorsqu'elles  attirent  les  plus  petites  masses 
(atomes)  d'un  autre  corps,  on  dit  que  le  sulfure  de  fer  se  combine 
avec  ce  corps. 

Supposons,  en  effet,  que  le  fer  sulfuré  reste  longtemps  exposé  à 
l'air  humide.  Sa  surlare  finira  par  se  couvrir  d'cfilorcscences  d'une 
matière  saline.  11  attire  dans  ce  cas  un  des  éléments  de  l'air,  l'oxy- 
gène, avec  lequel  il  se  combine  puni  former  le  fer  sulfaté  ou  sul- 
fate de  fer.  Ce  sont  les  molécules  de  sulfure  de  fer  qui,  dans  ce  cas, 
entrent  en  conflit  et  en  contact  avec  l'oxygène.  Chacune  de  ces 
molécules,  formée  d'un  atome  de  soufre  et  d'un  atome  de  fer,  s'as- 
socie plusieurs  (quatre)  atimirs  d'oxygène  mii  viennent  se  juxtapo- 
ser à  l'atome  de  soufre  et  a  l'atome  de  fer,  et  de  celle  juxtaposition 
résulte  une  nouvelle  molécule,  celle  du  sulfate  de  fer.  Celte  der- 
nière est  plus  complexe  que  la  molécule  du  sulfure  de  Ter;  car 
elle  renferme  en  plus  les  atomes  d'oxygène.  Nous  dirons  donc  que 
la  molécule  de  sulfure  de  fer  esl  la  plus  petite  quantité  de  ce  corps 
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qui  puisse  se  combiner  avec  l'oxygène  pour  former  du  sulfate  de 
fer,  el  que  la  molécule  de  sulfate  de  fer  est  la  plus  pelile  quan- 
tité de  ce  corps  qui  résulte  de  la  cumbioaison  de  l'oxygène  avec 
le  sulfure  de  fer.  Chacune  de  ces  molécules  renferme  un  certain 
nombre  d'atomes  élémentaires,  soufre,  fer,  ou  soufre,  fer  el  oxy- 
gène, qui  sont  parfaitement  distincts  les  uns  des  autres  el  qui  re- 
présentent les  plus  petites  masses  qui  puissent  exister  dans  une 
combinaison.  L'idée  des  atomes  repose  sur  une  hypothèse;  mais 
celte  hypothèse  est  utile  et  a  rendu  do  grands  services  a  la 
science. 

Les  considérations  qui  précédent  établissent  une  différence  mar- 
quée entre  la  cohésion  et  l'affinité.  Ces  deux  forces  sont  souvent  en 
lutte.  Une  cohésion  trop  grande,  en  rendant  immobiles  les  molé- 
cules d'un  corps  solide,  les  empiîcbe  de  se  mettre  en  contact  intime 
avec  les  molécules  d'un  autre  corps;  et  ce  contact  intime  est  né- 
cessaire pour  l'attraction  de  molécule  a  molécule,  car  les  actions 
chimiques  ne  s'exercent  qu'à  des  dislances  infiniment  petites,  li  est 
donc  souvent  nécessaire  de  diminuer  la  cohésion  pour  réveiller  ou 
stimuler  l'affinité. 

On  a  vu,  par  une  dos  expériences  précédemment  citées,  que  pour 
combiner  le  fer  avec  le  soufre  il  était  nécessaire  d'élever  la  tem- 
pérature. Or  la  chaleur,  en  fondant  h-  soufre ,  diminue  sa  cohésion  et 
met  ses  molécules  en  contact  plus  intime  avec  celles  du  fer.  Aus- 
sitôt commence  l'action  chimique.  Remarquons  qu'une  foule  de 
combinaisons  exigent,  pour  s'effectuer,  le  secours  de  la  chaleur. 

On  peut  se  contenter  d'humecter  le  mélange  de  soufre  et  de 
limaille  de  fer  pour  déterminer  l'action  chimique.  Par  l'intermé- 
diaire de  l'eau,  les  particules  du  soufre  eldu  fer  se  soudent  les  unes 
aux  autres  et  se  mettent  en  rapport  plus  direct.  A  plus  forte  raison 
peut-on  favoriser  les  réactions  chimiques  entre  corps  solides  en 
dissolvant  ces  derniers  dans  l'eau.  Dissous,  ils  ont  pris  eux-mêmes 
la  forme  liquide  el  ont  perdu  leur  cohésion  en  grande  partie.  Les 
anciens  avaient  compris  l'inlkiciiee  de  l'élal  liquide  sur  les  réac- 
tions, el  disaient,  en  l'exagérant  :  Covpova  non  aguntnisi  solata. 

Si  l'on  jette  du  enivre  en  tournure  dans  du  soufre  en  ébullilion, 
les  deux  corps  se  combinent  el  l'on  observe  une  vive  incandes- 
cence. L'affinité  du  cuivre  pour  le  soufre  est  satisfaite  par  l'efiel  de 
cette  combinaisoo.  C'est  une  force  qui  est  neutralisée,  mais  qui 
n'est  point  détruite  :  elle  ne  fait  que  se  transformer  el  se  manifeste 
comme  chaleur,  et  celte  chaleur  est  lumineuse  dans  ce  cas.  Toutes 
les  combinaisons  chimiques  donnent  lieu  a  un  dégagement  de  cha- 
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leur,  et  les  combustions  qui  s'effectuent  dans  l'air  ne  sont  autre 
chose  que  les  combinaisons  des  corps  que  nous  nommons  com- 
bustibles avec  un  des  éléments  de  l'air  :  l'oxygène.  Elles  consti- 
tuent, comme  on  sait,  la  source  la  plus  abondante  de  ta  chaleur 
artificielle. 

Si,  comme  nous  l'avons  vu  plus  haut,  la  chaleur  intervient 
comme  r.-iusc  et  condition  préalable  d'une  foule  de  combinaisons, 
si  elle  éclate  cnsuilc  par  l'effet  de  la  combinaison  morne,  elle  peut 
encore  jouer  un  autre  rôle  dans  les  réactions  chimiques.  Au  lieu  de 
mettre  les  molécules  en  rapport  en  diminuant  leur  cohésion,  elle 
peut,  dans  d'autres  cas.  les  séparer  de  nouveau  dans  des  combinai 
sons  toules  faites. 

Exposé  à  l'air  à  la  température  ordinaire,  le  mercure  conserve 
indéfiniment  sa  surface  brillante.  Maïs  lorsqu'on  le  porte  a  une 
température  voisine  de  son  point  d'ébullition,  il  attire  lentement 
l 'oxygène  de  l'air  et  se  couvre  d'une  poussière  rouge  orangé,  qui 
est  de  l'oxyde  de  mercure.  Ici  la  chaleur  a  aidé  à  la  formation 
d'une  combinaison.  Que  l'on  chauffa  maintenant  celte  poussière 
dans  une  petite  cornue  à  une  température  voisine  du  rouge,  elle 
va  se  résoudre  de  nouveau  en  mercure  qui  apparaîtra  en  goul- 
iclctles  sur  la  voûte  de  la  cornue,  cl  en  oxv^èiie  qu'on  pourra 
recueillir.  Une  chaleur  plus  intense  a  donc  défait  la  combinaison 
qui  s'était  formée  à  une  température  moins  élevée  :  elle  a  provo- 
qué une  décomposition.  On  dit  qu'une  combinaison  se  décompose 
lorsque  les  éléments  qu'elle  l'enfariné  se  séparent  les  uns  des  autres. 

L'électricité  peut  produire  de  même  des  combinaisons  ou  des 
décompositions. 

Lorsqu'on  fait  passer  une  étincelle  électrique  à  travers  un  mé- 
lange de  1  volume  d'oxygène  et  de  2  volumes  d'hydrogène,  les  deux 
gai  se  combinent  pour  former  de  l'eau. 

Lorsqu'on  fait  passer  une  série  d'étincelles  électriques  a  travers 
du  gaz  ammoniac,  ce  gaz  se  décompose  et  se  résout  en  ses  deux  élé- 
ments :  azote  et  hydrogène. 

De  même  le  courant  de  la  pile  décompose  un  très-grand  nombre 
de  combinaisons  chimiques,  dont  les  éléments  se  séparent  pour  se 
rendre,  chacun  de  son  coté,  aux  deux  pôles  opposés  de  la  pile. 
L'action  décomposante  que  le  courant  de  la  pile  exerce  sur  les 
combinaisons  chimiques  a  été  découverte  au  commencement  de  ce 
siècle  par  Nicholson  et  Carlislc  qui,  les  premiers,  ont  décomposé 
l'eau  par  le  courant  voltaïqne. 

La  lumière  elle-même  peut  faire  ou  défaire  des  combinaisons. 


NOUONS  PaÉUMJNÀIRES. 
Ainsi,  qu'on  expose  a  l'action  directe  des  rayons  solaires  nn  mé- 
lange à  volumes  égaux  d'hydrogène  et  de  chlore,  la  combinaison 

certaines  substances  sont  décomposées  parla  lumière.  Beaucoup 
de  composés  d'argent  sont  dans  ce  ras,  et  l'on  sait  que  l'art  du 
photographe  est  fondé  sur  l'actinn  décomposante  que  la  lumière 
exerce  sur  quelques-uns  de  ces  composés. 

Souvent  les  décompositions  se  produiscnl  par  l'intervention 
d'affinités  plus  puissantes  que  celles  qui  maintiennent  réunis  les 
éléments  d'un  corps  composé.  Ainsi,  la  combinaison  du  cuivre 
avec  l'oxygène,  qu'on  minime  oxyde  noir  de  cuivre,  est  indécom- 
posable par  la  chaleur  seule;  mais  lorsqu'un  la  chauffe  après  l'avoir 
mêlée  avec  du  charbon,  elle  se  décompose  et  laisse  du  cuivre  mé- 
lalliquc,  le  charbon  s'éiant  porté  sur  l'oxygène  pour  former  avec 
lui  une  combinaison  gazeuse  :  l'acide  carbonique. 

De  même  que  rien  ne  se  perd  pendant  la  combinaison  des  corps, 
de  mémo  aussi  rien  ne  se  perd  pendant  la  décomposition.  Dans  l'ex- 

charbon.  La  réaction  terminée,  il  n'est  resté  que" du  cuivre;  le  char- 
bon et  l'oxygène  ont  disparu;  mais  rien  ne  s'en  est  perdu,  et  toute 
la  matière  pondérable  du  charbon  se  trouve  combinée  à  loule 
la  matière  pondérable  de  l 'oxygène  dans  le  produit  de  leur  com- 
binaison, l'acide  carbonique;  de  telle  sorlc  que  le  poids  de  l'acide 
carbonique  qui  s'est  dégagé,  ajouté  au  poids  du  résidu  fixe,  re- 
présente exactement  le  poids  du  mélange  d'oxyde  de  cuivre  et  de 
charbon. 

Lorsqu'on  soumet  tous  les  corps  de  la  nature  aux  épreuves  di- 
verses qui  résultent  de  l'emploi  judicieux  des  agents  physiques  cl 
des  forces  chimiques  elles-mêmes,  on  peut  en  retirer  un  certain 
nombre  de  matières  qui  ne  sont  pins  susceptibles  d'une  décompo- 
sition ultérieure.  Ces  corps,  dont  nous  ne  pouvons  retirer  qu'une 
seule  espèce  de  matière,  se  nomment  corps  simples,  On  en  con- 
naît 63  aujourd'hui.  Sous  en  donnons  plus  loin  la  nomenclature. 
Eu  se  combinant  entre  eus,  ils  forment  les  corpj  composés. 

PBDFDRTIOSS  DÉFINIES,  ÉQUIVALENTS,  POIDS  ATOMIQUES. 

Voici  un  des  I rails  les  pins  caractéristiques  de  ces  combinaisons  : 
Elles  se  font  eu  proportions  définies.  Les  faits  suivants  démontrent 
celle  importante  vérité. 

Lorsqu'on  ajoute  de  l'acide  sulfurique  (huile  de  vitriol)  a  de  la 
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potasse  caustique  (solution  de  pierre  a  caulère),  ces  deux  corps  se 
combinent  avec  un  vif  dégagement  de  chaleur  en  formant  un  sel 
qu'on  nomme  le  sulfate  de  potasse.  Ce  corps  ne  possède  plus  ni 
l'acidité  corrosïve  de  l'huile  de  vitriol,  ni  la  causticité  de  la  po- 
tasse, mais  il  est  doué  d'une  saveur  salée. 

On  dit  qu'il  est  neutre  lorsque  les  propriétés  opposées  de  l'acide 
et  de  la  base  se  sont  exactement  équilibrées  par  l'effet  de  la  combi- 
naison. Dans  l'espèce,  la  neutralité  est  facile  a  reconnaître.  L'acide 
rougit  le  sirop  de  violettes,  la  base  le  verdit,  ie  sel  neutre  n'en 
change  pas  la  couleur.  L'acide  sulfuriquo  se  trouve  donc  exacte- 
ment neutralise  par  la  pr,:n«c  lorsque  In  sirop  de  violettes  ajouté 
au  mélange  n'éprouve  aucun  changement  de  teinte.  Or  on  recon- 
naît que  cet  effet  ne  se  produit  que  lorsque  le  mélange  est  fait 
dans  une  certaine  proportion  invariable,  c'est-à-dire  lorsque  entre 
les  quantités  réelles  cl  respectives  d'acide  et  de  base  il  existe  un  cer- 
tain rapport  qui  demeure  constant.  On  peut  s'assurer,  en  effet,  que 
le  moindre  excès  d'acide  ou  de  base  trouble  l'état  de  neutralité  de  la 
liqueur  et  se  manil'i^tc  .m^in'l  p:ir  le  changement  de  couleur  de  la 
liqueur,  qui  devient  rouge  ou  verte. 

Des  expériences  de  ce  genre  ont  été  faites  avec  d'autres  acides  et 
d'autres  bases,  et  ont  introduit  dans  la  science  cette  première  no- 
lion,  que  la  composition  des  sels  est  parfaitement  définie  et  cons- 
tante, c'est-à-dire  qu'une  certaine  quantité  d'une  base  donnée  est 
invariablement  saturée  par  une  quantité  fixe  d'un  même  acide.  Il 
y  a  plus  :  les  recherches  poursuivies  dans  celle  ilirei'lion  ont  con- 
duit à  cet  autre  résultat  non  moins  important,  savoir  que  les  quan- 
tités respectives  de  plusieurs  acides  qui  saturent  un  poids  donné 
d'une  base  sont  exactement  proportionnelles  aux  quantités  des 
mêmes  acides  qui  saturent  un  poids  donné  d'une  autre  base.  Celte 
loi,  qui  régit  la  composition  des  sels,  a  été  découverte  par  Wemel. 

Ce  n'est  point  ici  le  lieu  de  l'exposer  en  détail  et  de  la  déve- 
lopper. Ces  développements  seront  mieux  places  el  mieux  compris 
dans  la  partie  de  cet  ouvrage  où  nous  traiterons  des  sels.  Pour  le 
moment,  nous  nous  bornons  à  établir  que  la  loi  dont  il  s'agit  est 
une  conséquence  du  fait  des  proportions  définies,  qui  a  été  princi- 
palement introduit  dans  la  science  par  les  expériences  entreprises 
vers  la  Du  du  siècle  dernier  sur  la  composition  des  sels. 

Ce  fail  ou  celle  loi  des  propm  lions  définies  peut  s'exprimer  ainsi  : 

Les  rapports  pondéraux  suivant  lesquels  les  corps  se  combinent 
sont  invariables  pour  chaque  combinaison. 

On  démontre  qu'il  en  est  ainsi  non-seulement  par  la  compa- 
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raison  des  poids  suivant  lesquels  les  corps  se  combinent,  mais  en- 
core par  la  comparaison  des  volumes  suivant  lesquels  les  corps 
gazeux  s'unissent  eotre  eux. 

Pour  former  de  l'eau  avec  l'hydrique  cl  l'oxygène,  il  faut  em- 
ployer exactement  2  volumes  du  premier  et  {  volume  du  second. 
Le  moindre  excès  d  liydiniiciic  uu  d'oxygène  qu'on  ajouterait;!  ce 
mélange,  resterait  comme  résidu  après  In  combinaison  lies  deux 
gaz.  Ainsi,  la  matière  pondérable  qui  existe  dans  l  volume  d'oxy- 
gèoe  se  combine  toujours  pour  l'or  nier  de  l'eau  avec  la  matière  pon- 
dérable qui  existe  dans  -2  volumes  d'hydrogène.  Les  combinaisons 
des  autres  gai  entre  eux  donoent  lieu  aux  mêmes  observations,  cl 
l'expérience  apprend  que  noo-seulerncol  les  gaz  se  combinent  en 
proportions  fixes  et  invariables,  soit  en  poids,  soit  eo  volumes, 
mais  encore  qu'il  existe  un  rapport  très-simple  entre  les  volumes 
des  gaz  qui  entrent  en  combinaison.  Pour  l'hydrogène  cl  l'oxygène, 
ce  rapport  est,  comme  nous  l'avons  vu,  de  2  : 1.  Pour  l'hydrogène 
et  le  chlore,  il  est  de  1  :  1,  c'esl-a-dire  que  I  volume  d'hydrogène 
se  combine  exactement  avec  1  volume  de  chlore. 

En  comparant  les  volumes  des  fiai  composants  avec  le  volume  du 
gaz  ou  de  la  vapeur  résultant  de  leur  combinaison,  on  découvre 
une  relation  tout  aussi  simple. 

Ainsi,  2  vol.  d'hydrogène  se  combinent  avec  1  vol.  d'oxygène  pour 
former  2  vol.  de  vapeur  d'eau.  Oo  voit  que  les  trois  volumes  des 
gaz  composaots  sont  réduits  a  deux  volumes  par  l'effet  de  la  com- 
binaison. Ce  rapport  de  3  ',  2  est  très-simple  et  indique  une  con- 
densation d'un  tiers  du  volume  initial.  Le  même  rapport  se  présente 
pour  d'autres  gaz,  comme  le  montrent  les  exemples  suivants  : 
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Ces  exemples  font  voir  :  1°  qu'il  existe  un  rapport  simple  enlre 
1rs  volumes  de  deux  gaz  qui  se  combinent;  2°  qu'il  existe  un  rap- 
port simple  cnlrc  la  somme  îles  volumes  des  gaz  composants  et  le 
volume  du  gaz  résultant  de  la  combinaison.  Ces  relations  ont  clé 
signalées  par  Gay-Lussac  :  aussi  les  proposions  que  nous  venons 
d'énoncer  portiul-clles  à  juste  litre  le  nom  île  fois  de  Gay-Lusaac. 

Proportions  multiples.  —  On  voit  par  les  exemples  cités  plus  haut 
que  dans  le  pï,iki\yi]L'  d'azote  ±  volumes  d'azote  sont  unis  à  1  vol. 
d'oxygène,  et  que  dans  le  bioxyde  d'azote  I  vol.  d'azote  est  uni 
à  1  vol.  d'oxygène.  11  en  résulte  que  ces  deux  éléments,  azote  et 

sidère  les  volumes;  il  eri  est  de  même  lorsqu'on  considère  les 
poids.  On  counail,  eu  eflet.  cinq  composés  d'azote  et  d'oxygène, 
dans  lesquels  l'azote  et  l'oxygène  sont  unis  eu  cinq  proportions 
différentes.  Ces  cinq  composés  sont  de  plus  en  plus  riches  en  oxy- 
gène, et  si  l'on  détermine  les  poids  de  cet  élément  qui  y  sont  com- 
binés avec  un  même  poids  d'azote,  on  reconnaît  que  les  premiers 
poids  s'accroissent  régulièrement  et  présentent  entre  eux  les  rap- 
ports les  plus  simples.  Ainsi  on  constate  que  : 

Le  ("composé  d'azote  et  d'wygènc  renferme  li  d'azote  et  H  d'oxygène. 
1.0  2-  —  14      —     18  — 

LcS'  —  H      —     2i  — 

Le  4°  —  14      —     32  — 

Le  5-  —  14      —     40  — 

Les  nombres  8, 1G,  24, 32,  40,  sont  multiples  du  premier  par  un 
nombre  entier,  ou,  en  d'autres  tenues,  les  quantités  d'oxygène  unies 
à  un  même  poids  d'azote  dans  1rs  cinq  composés  dont  il  s'agit  sont 
entre  elles  dans  des  rapports  très-simples  exprimés  par  les  nombres 
1,2,  3,  4,  5. 

On  connaît  cinq  composés  d'oxygène  et  de  manganèse,  et  l'on 
constate  des  rapports  de  même  nature  entre  les  quantités  d'oxy- 
gène contenues  dans  ces  composés. 

I.f  I"  rcntci'iui1  5J  iii:  in.miMnése  fit    S  d'oiygène. 

Le  a»     — '     as         _        ia  — 

Le  3-      —       2*  —  Ifi  — 

Le  4'      -       3*  -  24  — 

Le  S*      —       SS  —  28  — 

Les  nombres  8,  12,  16,  24,  28,  sont  entre  eux  comme  1,  f,  2, 
3,  f 

De  même,  lorsqu'un  acide  s'unit  en  plusieurs  proportions  a  une 
base,  la  quantité  de  base  restant  constante,  les  quantités  d'acide 
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s'accroissent  d'une  manière  régulière,  et  réciproquement.  Ainsi, 
pour  ne  cilcr  qu'un  seul  exemple  : 

56  parties  de  potasse  s'unissent  ;\  ■13  parties  d'neide  oialiquc. 

56  —  00  — 

S0  —  180  — 

L'on  voit  que  les  nombres  45,  90,  180,  sont  entre  eux  comme 
1,  2,  1. 

Telle  est  la  loi  dfs  proportions  multiples  découverte  par  Dalton, 
cl  qu'on  peut  imprimer  'tin-;  :  /.or.î'jîK  ilcit.r  mrp<  vmplr-s  ou  com- 
posés s'unissent  en  diverses  proportions,  lepoids  de  Fvn  d'eux  étartt 
supposé  constant,  les  poids  de  l'antre  sont  entre  eux  dans  des  rap- 
ports tr  es-simples. 

Éqpiivalents.  —  Mu  fait  des  prnporlinos  définies  découle  une  no- 
lion  fort  importante  :  relie  des  équivalents.  Les  expériences  sui- 
vantes vont  nous  permettre  d'en  préciser  le  sens. 

Que  l'on  dissolve  dans  l'erm  IW.ÎÎ  de  sublimé  corrosiffrlilnrurc 
mercurique),  et  qu'on  plonge  diius  relie  solution  iinclniiic  de  cuivre, 
le  cuivre  précipitera  le  mercure.  Si  l'expérience  est  prolongée  suf- 
ilsamcnl  pour  que  la  précipitation  du  mercure  soit  complète,  on 
reconnaîtra  que  100  grammes  de  mercure  se  sont  déposés,  tandis 
que  31'',75  île  cuivre  son!  entrés  en  dissolution.  Tout  le  chlore  pri- 
mitivement combiné  avec  le  mercure,  c'est-à-dire  30"', 3,  se  trouve 
maintenant  combiné  avec  le  enivre  sous  forme  de  chlorure  de 
cuivre.  Les  quantités  100  de  mercure  et  31,73  de  cuivre  peuvent 
donc  se  remplacer  mutuellement  eL  sont  équivalentes,  par  rapport 
il  35,5  de  chlore,  pour  former  des  chlorures. 

Si  l'on  plonge  maintenant  une  lame  de  zinc  dans  la  solution  de 
chlorure  de  cuivre  qu'on  vient  d'obtenir,  les  31", 75  de  cuivre  seront 
précipités  a  leur  tour  cl  seront  remplacés  par  3'i  grammes  de  zinc, 

qui  entreront  en  solution  pour  se  e  biner  aux  .'1.1,5  grammes  de 

chlore.  Les  quantités  31,75  de  cuivre  et  33  de  zinc  sont  donc  équi- 
valentes par  rapport  h  3.'i.,'i  de  chlore. 

Prenons  maintenant  33  grammes  do  zinc  et  traitons-Ics  par  l'a- 
cide chlorhydriqne,  le  zinc,  déplaçant  l'hj  droïK-ne,  entrera  en  so- 
lution pour  se  combiner  avec  le  chlore.  Si  l'on  recueille  avec  soin 
le  gaz  qui  se  dégage,  on  reconnaîtra  que  la  quantité  d'hydro- 
gène déplacée  par  ;o  grammes  de  zinc  pèse  exactement  I  gramme. 
D'un  autre  côté,  il  sera  facile  de  constater  que  la  quantité  de 
chlore  qui  demeure  combinée  au\  33  grammes  de  zinc  est  égide  à 
35",5.  Les  quantités  33  de  zinc  et  1  d'hydrogène  sont  donc  équiva- 
lentes par  rapport  à  35,5  de  chlore. 
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De  ce  qui  précède  on  déduit  celte  conséquence  que  les  nombres 
100 — 31, "5  —  33  —  1,  expriment  les  rapports  pondéraux  d'après 
lesquels  le  mercure,  le  cuivre,  le  zinc  et  l'hydrogène  se  remplacent 
pour  former  des  chlorures  avec  35,5  de  chlore,  et  par  cela  même 
aussi  les  rapports  d'après  lesquels  ils  se  combinent  avec  celte 
quantité  de  chlore.  Ces  nombres  sont  les  équivalents  de  ces  corps. 

Reprenons  maintenant  !e  chlorure  de  mercure  et  traitons  par  la 
potasse  caustique  une  solution  de  135", S  de  ce  chlorure,  ren- 
fermant, comme  nous  l'avons  vu,  100  grammes  de  mercure  mé- 
tallique. Une  double  décomposition  aura  lieu  entre  les  éléments  du 
chlorure  de  mercure  et  ceux  de  la  potasse.  Le  chlore  se  portera 
sur  le  potassium,  et  l'oxygène  sur  le  mercure.  Si  dans  cette  expé- 
rience la  potasse  est  en  léger  excès,  on  recueillera  108  grammes 
d'oxyde  de  mercure  renfermant  tout  le  mercure  primitivement 
combiné  avec  le  chlore,  c'esl-a-dire  100  grammes. 

35", 5  de  chlore  combinés  avec  100  grammes  de  mercure  pour 
former  du  chlorure  de  mercure  sont  donc  déplacés  parSgrammes 
d'oxygène  lorsque,  dan?  IVxpérienc.p  précédente,  le  chlorure  dé 
mercure  se  transforme  en  oxyde;  les  nombres  35,5  et  8  représen- 
tent donc  des  quanlilés  équivalentes  (le  chlore  et  d'oxygène  par 
rapportà  100  de  mercure. 

Si  nous  prenons  maintenant  une  solution  de  cliiorure  de  cuivre 
renfermant  31'', 75  de  cuivre  et  35**,5  de  chlore,  et  que  nous  la  dé- 
composions par  la  potasse  caustique,  après  l'avoir  portée  à  l'ébul- 
lilion,  il  se  formera,  par  suite  d'une  réaction  tout  à  fait  analogue  à 
celle  que  nous  venons  d'expliquer,  de  l'oxyde  de  cuivre  et  du  chlo- 
rure de  potassium;  le  poids  de  l'oxyde  qui  renfermera  tout  le  cuivre 
du  chlorure  sera  de  30,75  grammes  =  31,75  de  cuivre  +  8  d'oxy- 
gène. Les  8  d'oxygène  ont  donc  déplacé  35,5  de  chlore  d'abord 
combinés  avec  le  cuivre,  et  l'on  voit  que  les  nombres  35,5  de 
chlore  et  8  d'oxygène,  qui  sont  équivalents  par  rapport  à  100  de 
mercure,  sont  aussi  équivalents  par  rapport  à  31,75  de  cuivre;  en 
d'autres  termes,  que  s'il  faut  8  grammes  d'oxygène  pour  former 
de  l'oxyde  de  mercure  (oxyde  mercurique)  avec  100  grammes  de 
mercure,  il  faut  aussi  8  grammes  d'oxygène  pour  former  de  l'oxyde 
de  cuivre  (oxyde  cuivrique)  avec  31,75  grammes  de  cuivre  qui  équi- 
valeot  a  100  de  mercure.  Il  a  donc  sufil  de  déterminer  les  quantités 
Équivalentes  d'oxygène  et  de  chlore  qui  s'unissent  au  mercure  pour 
connaître  aussi  les  quanlilés  équivalentes  de  chlore  cl  d'oxygène 
qui  s'unissent  au  cuivre. 

L'oxyde  de  cuivre  est  décomposé  lorsqu'on  le  chauffe  dans  un 
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courant  de  gaz  hydrogène.  Celui-ci,  en  se  combinant  avec  t 'oxy- 
gène, forme  de  l'eau,  tandis  que  le  cuivre  est  mis  en  liberté.  Si 
l'on  décompose  ainsi  par  l'hydrogène  :i!l*',7."!  grammes  d'oxyde  de 
cuivre,  obtenus  dans  l'expérience  précédente,  cl  que  l'on  recueille 
avec  soin  l'eau  formée,  on  en  obtiendra  !)  grammes,  tandis  que 
31*',75  de  cuivre  resteront  [jour  résidu.  Mois  ies  il  grammes  d'eau 
renferment  (mil.  l'oxygène  primitivement  nimbmé  avec  les  31*', S 

d'hydru^éne.  eYsl-à-<tirc  précisément  la  quantité  il'liydrr.^èiie  qui 
équivaut  à  31,73  de  cuivre.  Il  en  résulte  que  les  H  grammes  d'oxj-- 
gène  qui  équivalent  à  35,5  de  chlore  par  rapport  fi  100  de  mer- 
cure et  à  31,73  de  cuivre,  sont  précisément  nécessaires  cl  suffisent 
exactement  pour  former  de  l'eau  avec  une  quantité  équivalente, 
c'est-à-dire  avec  1  gramme  d'hydrogène. 

De  ce  qui  précède  on  peut  tirer  cette  double  conséquence  : 

Premièrement,  que  les  nombres  qui  expriment  les  rapports  sui- 
vant lesquels  les  corps  se  déplacent  expriment  nécessairement  les 
rapports  suivant  lesquels  les  corps  se  combinent; 

Secondement,  qu'il  sufjit  de  comiailre  1rs  quantités  équivalentes 
(les  équivalents)  de  deux  corps  par  rapport  à.  un  troisième  pour 
connaître  aussi  les  quantités  équivalentes  de  ces  deux  corps  par 
rapport  à  tous  les  autres. 

Ces  quantités  équivalentes  sont  rapportées  dans  ce  qui  précède 
à  1  d'hydrogène.  C'est  l'unité  qu'on  a  choisie  pour  terme  de  com- 
paraison ;  car  il  faut  bien  se  pénétrer  de  celte  pensée  que  les  équi- 
valent représentent,  non  pas  des  poids  absolus,  mais  les  rapports 
pondéraux  suivant  lesquels  les  corps  se  combinent. 

Pour  déterminer  l'équivalent  d'un  corps,  il  suffit  donc  de  re- 
chercher la  quantité  de  ce  corps  qui  se  combine  soit  avec  1  d'hy- 
drogène, soit  avec  une  quantité  de  tout  autre  corps  équivalent  à 
1  d'hydrogène  :  par  exemple  8  d'oxygène. 

Parmi  les  ilil'Iieullés  qu'un  n.-unmliv  dans  res  sortes  de  déter- 
minations, il  en  est  une  surtout  qui  mérite  de  fixer  notre  attention. 

Deux  corps,  nous  l'avons  fait  remarquer  plus  haut,  peuvent  se 
combiner  eu  plusieurs  proportions.  Ainsi  le  cuivre  forme  avec 
l'oxypène  plusieurs  composés  parmi  lesquels  l'oxyde  noir  cl  l'oxyde 
rouge  sont  les  plus  connus.  Le  premier  renferme  .'Il  ,73  de  cuivre  cl 
8  d'oxygène,  le  second  renferme  63,5  (=  2  X  31,75)  de  cuivre  et 
8  d'oxygène.  Faut-il  prendre  pour  l'équivalent  du  cuivre  le  nom- 
bre 31,75  ou  le  nombre  iïi. Par  des  raisons  que  nous  indiquerons 
plus  loin,  on  a  été  conduit  à  adopter  pour  le  véritable  équivalent 
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du  cuivre  le  chiffre  31,75,  et  à  admettre  que  l'oxyde  noir  de  cuivre 
renferme  un  Équivalent  d'oxygène  cl  un  équivalent  de  cuivre,  tan- 
dis que  l'oxyde  rouge  de  cuivre  renferme  un  équivalent  d'oxygène 
el  deux  équivalents  de  cuivre. 

On  comprend  par  l'exemple  des  oxydes  de  cuivre  la  nature  de  la 
difficulté  que  le  fait  des  proportions  multiples  peut  soulever  dans 
la  détermination  des  équivalents.  Si  en  général  on  prend  pour  équi- 
valent d'un  corps  la  quantité  de  ce  corps  qui  s'unit  à  8  d'oxygène 
pour  former  le  premier  degré  d'oxydation,  on  voit  par  cet  exemple 
qu'il  n'en  est  pas  toujours  ainsi.  Dans  des  cas  de  ce  genre,  le  choix 
que  l'on  peut  faire  entre  divers  nombres  est  donc  fixé  par  des  con- 
sidérations d'un  autre  ordre  que  nous  allons  développer. 

iBOmorphisme.  —  On  a  reconnu  que  les  corps  composés  offrant 
une  composition  semblable  sont  doués,  en  général,  de  la  même 
forme  cristalline.  Ainsi  il  arrive  que  dans  un  corps  offrant  une 
composition  donnée,  on  peut  remplacer  un  élément  par  un  autre 
qui  lui  est  analogue  sans  que  la  forme  cristalline  soit  sensiblement 
changée.  Prenons  un  exemple  pour  fixer  les  idées. 

Il  existe  une  combinaison  d'acide  sulfurique  et  d'oxyde  de  zinc, 
qui  est  connue  vulgairement  sous  le  nom  de  vitriol  blanc.  D'autre 
part,  on  désigne  sous  le  nom  de  vitriol  vert  une  combinaison  d'a- 
cide sulfurique  avec  le  protoxyde  de  fer  (sulfate  ferreux). 

Le  vitriol  vert  cl  le  vitriol  blanc  possèdent,  comme  on  voit,  une 
composition  semblable.  Seulement,  dans  le  premier,  le  fer  lient  la 
place  du  7.ïnc  qui  est  contenu  dans  le  second.  Dissous  dans  l'eau, 
ces  sels  peuvent  cristalliser  sons  des  formes  presque  identiques  si 
la  cristallisation  a  lieu  à  des  températures  convenables.  Us  sont 
alors  combinés  avec  la  même  quantité  d'eau  (7  équivalents).  Bien 
plus,  si  on  mêle  les  solutions  el  qu'on  abandonne  la  liqueur  à  l'éva- 
poralion,  on  obtient  des  cristaux  de  même  forme  que  les  précé- 
deots  et  qui  renferment  a  la  fois  du  sulfate  de  zinc  el  du  sulfate  de 
fer.  Ainsi  res  deux  corps  non-seulement  possèdent,  dans  des  cir- 
constances données,  des  formes  cristallines  presque  identiques, 
maispeuvr.nl  se  mêler  dans  U  s  cristaux  «ans  que:  la  forme  de  ceux-ci 
soit  sensiblement  altérée.  De  tels  corps  sont  nommés  isomorphes. 
De  même  si  l'on  fait  cristalliser  ensemble  du  sulfate  de  fer  et  du 
sulfate  de  cuivre  (vitriol  bleu),  on  obtient  des  cristaux  renfermant 
a  la  fois  du  vitriol  vert  el  du  vitriol  bleu.  Ces  cristaux  possèdent 
ordinairement  h  forme  cristalline  du  sulfate  de  fer,  et  renferment 
alors,  comme  ceux-ci,  7  équivalents  d'eau. 

On  doit  considérer  comme  équivalentes  des  quantités  de  deui 
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corps  qui  peuvent  se  remplacer  mu  lue!  le  me  ni  dons  des  combi- 
naisons isomorphes.  Pour  en  revenir  a  l'exemple  que  nous  avons 
choisi,  il  ne  saurait  j  avoir  de  doute  sur  l'équivalent  du  fer,  qui 
est  28.  Or  la  quantité  de  cuivre  qui  esl  déplacée  par  28  de  fer  dans 
du  sulfale  de  cuivre,  celui-ci  se  transformant  en  sulfate  de  fer, 
est  égale  à  31,75  et  non  pas  à  63,5.  Telle  est  la  considération  qui 
a  fixé  le  choix  qu'on  a  fait  du  premier  nombre  pour  l'équivalent  du 
cuivre,  et  tel  est  le  secours  que  la  (et  de  l'isomorphismn,  découverle 
par  M.  Milschei  lich,  prèle  aux  chimistes  dans  la  détermination 
•  Us  équivalents. 

Loi  des  chaleurs  spécifiques.  —  Voici  une  aulre  lui  physique  dont 
la  chimie  liée  parli  dans  celle  détermination  :  elle  esl  connue  sous 
le  nom  de  toi  des  chaleurs  spécifiques  ou  de  loi  de  Dulong  et  Petit. 

On  nomme  chaleurs  spécifiques  des  corps  les  quantités  rela- 
tives de  ehaleur  que  1  kilogr.  de  ces  corps  absorbe  pour  élever 
sa  température  de  0°  a  1",  l'uni  lé  a  laquelle  on  les  rapporte  étant 
la  quantité  de  chaleur  nécessaire  pour  élever  un  kilogr.  d'eau 
de  0°a  1°.  Or  on  a  remarqué  que  ces  chaleurs  spécifiques  sont. 

d'autres  termes,  que  des  quantités  équivalentes  des  divers  corps 
simples  possèdent  la  même  chaleur  spécifique.  Ou  aura  donc  des 
quantités  équivalentes  de  deux  corps  simples,  si  l'on  en  prend 
des  poids  tels,  qu'ils  absorbent  la  même  quantité  de  chaleur  pour 
passer  de  0°  à  1°. 

Poids  atomiques.  —  Les  nombres  qui  expriment  les  équivalents 
des  corps,  c'est-ù-dirc  les  proportions  suivant  lesquelles  ils  se 
combinent  entre  eux,  sont  l'expression  directe  des  faits.  Ils  sool 
indépendants  de  toute  hypothèse  qu'on  peut  faire  sur  la  constitu- 
tion intime  des  corps.  Néanmoins  on  est  conduit  à  penser  qu'il 
existe  une  liaison  simple  enh'i-  le  t'ait  des  équivalent  nu  nombres 
proportionnels  et  la  théorie  qui  Mippuse  que  les  cunibi uaisons  sont 
formées  par  la  juxtaposition  île  petites  masses  indivisible.;  qu'on  a 
nommées  atomes.  L'auteur  de  la  théorie  atomique,  ballon,  a  émis 
cette  idée  que  les  nombres  qui  expriment  les  proportions  suivant 
lesquelles  les  corps  se  combinent  représentent  précisément  les 
poids  relatifs  de  leurs  atomes.  Quoi  de  plus  naturel,  eu  effet,  que 
de  supposer  que  si  le  chlore  et  l'hydrogène,  par  exemple,  se  com- 
binent suivant  des  rapports  pondéraux  exprimés  par  les  nom- 
bres 33, Il  et  1,  cette  combinaison  a  lieu  par  la  juxtaposition  de 
deux  petites  masses  indivisibles,  l'une  de  chlore  et  l'autre  d'hy- 
drogène, et  dont  la  première  pèse  35,5  alors  que  la  seconde 
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pèse  1?  Dans  ce  cas,  les  poids  des  atomes  ne  sonl  aulre  chose  que 
les  nombres  proportionnels  ou  les  équivalents.  Le  mot  équivalent 
est  de  Wollaston,  et  dans  le  principe  on  l'a  employé  comme  syno- 
nyme de  poids  atomique.  Mais  c'est  la  une  confusion,  et  la  notion 
qu'il  représente  aujourd'hui  et  que  nous  avons  définie  plus  haut 
est  parfaitement  distincte  de  celle  des  poids  atomiques.  En  effet, 
si  dans  le  cas  du  chlore  et  de  l'hydrogène  l'équivalent  se  confond 
avec  le  poids  atomique,  il  est  d'autres  cas  où  il  n'en  est  pas  ainsi. 
Nous  allons  le  prouver. 

S'appuyanl  sur  la  loi  de  composition  des  gaz  découverte  par 
Gay-Lussac,  et  considérant  que  les  gaz  se  dilak'iiL  ou  se  (.-(impri- 
ment à  peu  de  chose  prés  de  la  même  manière  par  suite  des 
mfimes  variations  de  (cmiiéralure  ou  de  pression,  Ampère  a  dit  le 
premier  :  Volumes  égaux  de  deux  gnz  mesures  dans  des  conditions 
identiques  de  température  et  de  pression,  contiennent  le  même  nombre 
d'atomes  '.  Il  eu  résulte  que  les  poids  de  volumes  égaux  des  gaz 
représentent  les  poids  relatifs  de  leurs  atomes.  Mais  les  poids  de 

en  conclut  que  les  poids  atomiques  des  gaz  sont  proportionnels  a 
leurs  densités.  Ainsi  énoncée,  cette  loi  s'applique  plus  particuliè- 
rement aux  gaz  simples.  Pour  trouver  le  rapport  des  poids  ato- 
miques de  l'oxygène  et  de  l'hydrogène,  il  suffit  donc  de  comparer 
les  densités  de  ces  gaz;  et  si  nous  représentons  par  1  le  poids 
atomique  de  l'hydrogène,  le  poids  atomique  x  de  l'oxygène  pourra 
être  déduit  de  l'équation  suivante  : 

1  0,0693 
—  =  -J-^-;  x  =  16 

dans  laquelle  les  nombres  l,i[)îifi  eHI.DlM  représentent  les  densi- 
tés de  l'oxygène  et  de  l'hydrogène.  On  trouve  ainsi  jiour  le  poids 
atomique  de  t'oxygène  le  nombre  16,  tandis  que  le  nombre  8  dé- 
coule des  considérations  précédemment  exposées  sur  l'équivalence. 
Ce  dernier  nombre  exprime  l'équivalent  de  l'oxygène  :  8  d'oxygène 
équivalent  à  1  d'hydrogène  parce  qu'ils  se  combinent  avec  1  d'hy- 
drogène pour  former  U  d'eau.  Que  représente  donc  ce  nombre  l(i 
qui  exprime  le  poids  atomique  de  l'oxygène?  Il  représente  le  poids 
d'un  volume  d'oxygène  (c'est-à-dire  sa  densité),  le  poids  d'un  vo- 
lume d'hydrogène  (c'est-à-dire  sa  di-n.-ilé)  élanl  représenté  par  I 

1.  Modifiée  dam  son  énoncé,  celte  loi  l'applique  .iui  sai  compoiei  comme  aui 
gaz  ■impie».  Sauf  un  polit  nombre  d'sicsptions,  les  frai  eompoiùt  renfermait,  »  ïo- 
lume  égal,  le  même  nombre  de  mol&ulta. 
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11  représente  le  poids  de  la  plus  petite  masse  d'oxygène  qui  puisse 
entrer  en  combinaison  riiyflrofrt-iii'  ;  et  cette  plus  petite  masse, 
cet  atome  d'oxygène,  drnil  le  poids  e>l  r-s jii  imr-  par  tfî,  ne  se  com- 
bine  pas  avec  1  d 'hydrogène,  mais  avec  2  d'hydrogène.  Il  repré- 
sente le  poids  atomique  de  l'oxygène,  le  poids  atomique  de  l'hy- 
drogène 61ant  rf  présenté  pari.  Nous  dirons  doue,  conformément  à 
la  théorie  atomique,  que  l'eau  est  formée  de  I  alome  d'oxygène  et 
de  2  atomes  d'hydrogène,  parce  qu'elle  résulte  de  la  combinaison 
de  i  volume  d'oxygène  avec  2  volumes  d'hydrogène.  On  !e  voit, 
dans  celle  théorie,  les  nlomes  représentai I  les  volumes  :  c'est  une 
conséquence  de  la  proposition  d'Ampère,  énoncée  plus  haut. 

Il  résulte  de  ce  qui  précède  que  le  poids  atomique  de  l'oxy- 
gène (Ifj)  est  donlilc  de  l'équivalent  de  l'oxygène  r  e  qui  montre 
que  la  notion  de  l'équivalent  est  parraitemenl  distincte  do  la  no- 
lion  du  poids  atomique.  L'n  atome  d'un  corps  petit  se  combiner 
avec  un  alome  d'un  autre  corps;  dans  ce  cas,  l'équivalent  du  corps 
se  confondra  avec  son  poids  atomique;  mais  lorsque  2  atomes 
d'un  corps  sont  nécessaires  pour  former  une  combinaison  avec 
î  atome  d'un  autre  corps,  il  est  elair  que,  dans  ec  cas,  2  atomes  du 
premier  équivalent  h  \  atome  du  second  puisqu'ils  se  combinent 
avec  lui.  Telle  est  la  distinction  qu'il  convient  d'établir  entre  la 
notion  des  équivalents  et  la  notion  des  poids  atomiques. 
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En  se  combinant  entre  eux,  les  03  corps  simples  que  l'on  a  dé- 
couverts forment  une  multitude  innombrable  de  corps  composés. 
Pour  distinguer  tous  ces  corps  les  uns  des  autres,  il  est  essentiel  de 
donner  un  nom  il  chacun  d'eux;  car  chacun  constitue  une  espèce 
distincte.  En  ce  qui  concerne  les  corps  simples,  leurs  noms  sont 
choisis  au  hasard  et  rappellent,  dans  certains  cas,  quelque  pro- 
priété saillante  de  la  substance  qu'ils  désignent,  il  en  était  de 
même  autrefois  pour  les  corps  composés  :  aucune  règle  précise 
ne  servait  de  base  îi  leur  nomenclature.  De  là  une  confusion  qui 
entravait  le  progrès  et  une  synonymie  dont  le  moindre  inconvé- 
nient élail  de  fatiguer  inutilement  la  mémoire.  Aussi  les  chimistes 
ont-ils  senti  la  nécessité  de  créer  une  nomenclature  régulière  appli- 
cable aux  combinaisons  de  la  chimie  minérale  et  propre  à  révéler 
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Cuiire....  
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Un  u'immt'  mflaUôtdes  les  quïttte  substances  inscrites  en  tôle  di> 
celle  liste;  les  autres  sont  les  métaux.  Ces  derniers  corps  sont 
ii|iai]iii-s.  Ils  sont  donc*  d'un  érlal  particulier  qu'on  nomme  niélal- 
lique  et  qui  ne  dupa  rail  pas  sous  le  brunissoir  ;  ils  sont  bons  con- 
dui  leurs  il.  I.i  i  li.il.-nr  et  île  rûli-clneiie 

On  voit  que  ce*  caractères  sont  plutôt  physiques  que  cliiraiques. 
Les  métalloïdes  ne  les  possèdent  pas  au  même  degré. 

Acides  et  oxydes.  —  Parmi  les  combinaisons  que  forment  les 
corps  simples,  celles  qui  renferment  de  l'oxygène  sont  aussi  nom- 
breuses qu'importantes.  On  a  reconnu  qu'en  s'unissant  à  l'oxygène 
les  métalloïdes  et  les  métaux  forment  deux  classes  de  composés 
qu'on  nomme  acides  cl  oxydes. 

Lorsque  le  phosphore  brûle  dans  l'air  sec  sous  une  cloche,  il 
répand  des  ftimées  blanches  qui  se  condensent  sur  les  parois  de  la 
cloche  en  flocons  offrant  l'apparence  de  la  neigé.  Mis  en  contact 
avec  de  l'eau,  ces  flocons  s'y  combinent  avec  énergie  et  s'y  dissol- 
vent pour  former  un  liquide  possédant  une  saveur  piquante,  acide, 
et  la  propriété  de  rougir  vivement  la  teinture  de  tournesol.  Ces 
flocons  blancs  résultent  de  la  combinaison  de  l'oxygène  avec  le 
phosphore.  Ils  constituent  l'acide  phosp borique. 

Le  mêlai  potassium  forme  avec  l'oxygène  une  combinaison 
qu'on  désigne  communément  sous  le  nom  de  potasse  lorsqu'elle 
est  combinée  avec  de  l'eau.  Dissoute  dans  ce  liquide,  la  polasse 
possède  une  saveur  caustique  bien  différente  de  celle  de  l'acide 
phosphorique  et  la  propriété  de  verdir  le  sirop  de  violettes  et  de 
u  bleu  la  teinture  de  tournesol  rougie  par  un  acide. 
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La  combinaison  du  potassium  avec  l'oxygène  porle  le  nom 
d'oxyde  de  potassium. 

Le  plomb  maintenu  en  fusion  à  l'air  se  couvre  de  pellicules  et 
se  transforme  en  une  poussière  jaune  qui  résulte  de  la  combinaison 
du  plomb  avec  l'oxygène  de  l'air.  C'est  l'oxyde  de  plomb.  Insoluble 
dans  l'eau,  il  est  sans  saveur  cl  sans  action  sur  les  couleurs  végé- 
tales; mais  il  possède  une  propriété  importante  et  commune  à 
tous  les  oxydes  :  il  es!  capable  île  s'unir  aux  arides  pour  former  des 
composés  qu'on  nomme  sels.  Ceci  est  le  caractère  le  plus  mar- 
quant des  acides  et  des  oxydes.  Doués  en  quelque  sorte  de  pro- 
priétés opposées,  ils  peuvent  s'unir  entre  oui  pour  former  des 
composés  d'un  ordre  plus  complexe  et  où  les  propriétés  contraires 
des  composants  sont  neutralisées  les  unes  par  les  autres.  Nous 
commençons  par  exposer  la  nomenclature  des  acides,  des  oxydes 
et  des  sels  oxygénés. 

En  brûlant  dans  l'air,  le  phosphore  se  transforme  en  acide  phos- 
phorique.  Mais,  indépendamment  de  cet  acide  du  phosphore,  il  en 
existe  d'autres  qui  renferment  moins  d'oxygène.  En  modifiant  la 
terminaison  du  second  mot,  on  indique  le  degré  d'oxydation.  La 
terminaison  eux  indique  un  degré  d'oxydation  inférieur.  Acide 

phosphomu;  signifie  dune  i  îbinaison  de  phosphore  et  d'oxygène 

moins  riche  en  oxygène  que  l'acide  phosphorijue.  Mais  il  existe  un 
composé  de  phosphore  et  d'oxygène  iviil'ennaiit  encore  moins 
d'oxygène  que  l'acide  phosphoreux  :  on  le  désigne  sous  le  nom 
d'acide  Aypophosphoreux,  parce  qu'il  se  place  ait-dessous  de  l'acide 
phosphoreux  par  rapport  à  sa  richesse  en  oxygène. 

Lorsque  le  soufre  brûle  dans  l'air,  il  se  transforme  en  un  gaz  qui 
est  l'acide  sulfurez.  L'acide  sulfurisé  renferme  plus  d'oxygène 
que  l'acide  sulfureux.  L'acide  hyposxiihirique  constitue  un  degré 
d'oxydation  intermédiaire  entre  l'acide  sulfuriquc  et  l'acide  sulfu- 
reux; enfin  l'acide  Aypo  sulfureux  est  de  tous  les  acides  du  soufre 
celui  qui  renferme  le  moins  d'oxygène. 

On  comprend  de  même  le  sens  des  mots  : 

Acide  ehloriquo. 
Acide  hypoetilerique. 
Acide  cliloreux. 
Acide  hvpothli)i-eu.\. 

Mais  il  existe  une  combinaison  de  chlore  et  d'oxygène  plus  riche 
en  oxygène  que  l'acide  chlorique  :  c'est  l'acide perchlorique. 
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On  voit  par  ces  exemples  que  le  degré  d'oxydation  est  exprimé 
dans  la  nomenclalure  française  par  cerlaines  modifications  qu'on 
fait  subir  à  l'adjectif  qui  marque  l'espèce  d'acide,  le  mol  acide  lui- 
même  élant  pris  comme  substantif  et  marquant  le  genre.  On  mo- 
difie cet  adjectif  tantôt  en  faisant  varier  la  terminaison,  tantôt  en 
le  faisant  préedder  des  prépositions  hypo  ou  per. 

La  nomenclalure  des  oxydes  repose  sur  des  principes  non  moins 
simples. 

Le  premier  degré  d'oxydation  d'un  mêlai  est  le  pnU>Xfde;lt 
degré  le  plus  élevé  le  peroxyde. 

Pour  la  même  quantité  de  métal,  le  deutoxyde  ou  le  bioxyie 
renferme  deux  fois  plos  d'oxygène  que  le  protoxyde  ;  le  tesquioxyde 
en  renferme  une  fois  cl  demie  autant.  Ainsi  on  dil  protoxyde  de 
manganèse,  sesquioxyde  de  manganèse,  bioxyde  ou  peroxyde  de 
manganèse,  pour  désigm'i'  des  nnuliiimis'ius  de  manganèse  et 
d'oxygène  dans  lesquelles  les  quantités  d'oxygène  croissent  comme 
1,  |,  2.  On  comprend  de  même  le  sens  des  mots  protoxyde  de  fer, 
sesquioxyde  de  fer. 

Berzelius  nommait  ces  derniers  rorps  oxyde  terreux  et  oxyde 
fem'gue,  et  cet  Le  nomenclalure,  imitée;  de  celle  des  acides,  est  pré- 
férable. 

Il  existe  deux  oxydes  de  mercure.  Berzelius  nomme  oxyde  mer- 
cureux  celui  qui  renferme  la  plus  petite  quantité  d'oxygène;  oxyde 
mcrcurûjue,  celui  qui  en  contient  la  plus  grande  quantité. 

Sels.  —  En  ce  qui  concerne  les  sels,  la  nomenclature  fraoçaise 
est  fondée  sur  ce  principe,  ou  plutôt  sur  celte  hypothèse,  que  ces 
combinaisons,  qui  résultent  de  l'action  d'un  acide  sur  un  oxyde, 
renferment  la  somme  des  éléments  des  deux  composants,  unis  de 
telle  sorte  que  l'acide  et  l'oxyde  y  occupent  chacun  une  place  dis- 
tincte. Ainsi,  dans  la  combinaison  formée  par  l'action  de  l'acide 
sulfurique  sur  l'oxyde  de  mercure,  on  admet  l'existence  de  l'acide 
sulfurique  et  de  l'oxyde  de  mercure  tout  formés,  et  l'on  suppose 
que  cette  combinaison  est  d'un  ordre  plus  élevé  que  celles  que  re- 
présentent l'acide  et  l'oxyde.  Ceux-ci  constituent  des  combioaisons 
binaires  du  premier  ordre;  le  résultat  de  leur  union  est  une  com- 
binaison binaire  du  second  ordre. 

Pour  former  les  noms  des  sels  il  suffit  donc  de  combiner  les  noms 
des  acides  et  ceux  des  0X3-dcs;  les  premiers  marquant  le  genre, 
les  derniers  l'espèce.  Lorsque  le  nom  de  l'acide  porte  la  terminai- 
son igue,  le  nom  générique  du  sel  est  terminé  en  aie;  il  est  ter- 
miné en  ite  lorsque  le  nom  de  l'acide  porte  la  terminaison  eux. 
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Ainsi  on  dit  sulfata  de  protoxyde  de  manganèse  et  sulfate  de 
sesquioxyde  de  manganèse  pour  designer  la  combinaison  de  l'a- 
cide sulfurioue  avec  le  protoxyde  et  le  sesquioxyde  de  manganèse. 
Dans  la  nomenclature  de  Berzelius,  ces  sels  sont  désignés  par, les 
noms  de  sulfate  manganeua;  et  de  sulfate  manganioue,  et  ces  noms 
sont  plus  courts  et  non  moins  clairs  que  les  premiers.  Ils  offrent 
en  outre  l'avantage  de  ne  rien  préjuger  sur  l'arrangement  molécu- 
laire des  éléments. 

Sulfite  d'oxyde  de  potassium  ou  sulfite  de  potasse  veut  dire  com- 
hiuaisoii  il  aciilr  sulfureux  avec  l'oxyde  de  potassium. 

Sels  acides  et  sels  basiques.  —  On  nomme  sels  acides  les  sels  qui 
renferment  plus  d'acide  qu'il  n'en  faut  pour  saturer  la  base  ou 
l'oxyde.  Ainsi,  on  connait  deux  combinaisons  d'acide  sulfureux 
avec  l'oxyde  de  potassium  :  l'une  renferme  deux  fois  plus  d'acide 
sulfureux  que  l'autre.  Celle  dernière  est  nommée  sulfite  neutre  de 
potasse;  l'autre  fcisulfite  de  potasse.  On  connaît  de  môme  un  sulfate 
neutre  de  potasse,  sel  dans  lequel  l'acide  sulfurique  est  exacte- 
ment neutralisé  par  la  potasse,  et  un  Wsulfale  de  potasse  qui  ren- 
ferme deux  fois  plus  d'ucide  sulfurique  que  le  sulfate  neutre. 

11  existe  plusieurs  carbonates  de  soude  dans  lesquels  la  quantité 
de  soude  étant  constante,  les  quantités  d'acide  carbonique  sont 
entre  elles  comme  1  :  J  :  2.  On  les  désigne  sous  le  nom  de  car- 
bonate de  soude,  sesçuicarUoiiale  de  soude,  bicarbonate  de  soude. 

D'autres  sels  contiennent  un  excès  de  base  :  ce  sont  les  sels  ia- 
siques.  L'oxyde  cuivrique  forme,  avec  l'acide  sulfurique,  un  se| 
neutre  qu'on  nomme  sulfate  de  deutoxyde  de  cuivre  ou  sulfate  cui- 
vrique,  et  un  sel  avec  excès  de  base  qu'on  nomme  sous-sulfate  cui- 
vrique. 

Lorsqu'un  acide  forme  avec  un  oxyde  plusieurs  sels  basiques, 
la  quantité  d'acide  restant  constante,  les  quantités  de  bases  aug- 
mentent suivant  un  rapport  simple.  Ainsi,  on  connaît  trois  com- 
binaisons de  l'acide  azotique  avec  l'oxyde  de  mercure,  dans  laquelle 
la  quantité  d'acide  azotique  restant  constante,  les  quantités  de  base 
sont  entre  elles  comme  f  :  2  :  3.  On  les  désigne  sous  les  noms  de  : 

Aîotate  do  deutoxyde  de  mercure  —  aïolate  mercurique. 

Aidlfilu      <leiit<i\yi]e  de  mercure  bibasique  —  azolaln  hïmercurîquc. 

Aiotnle  de  deutuv.ili:  uV  iixtuliv  liibasique  —  oiotale  trïmercuriquc. 


Sala  double».  —  Enfin  les  sels  peuvent  se  combiner  entre  eux 
pour  former  des  sels  doubles.  L'alun  résulte  de  la  combinaison  du 
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sulfate  d'oxyde  de  potassium  ou  de  potasse  avec  le  sulfate  d'oxyde 
d'aluminium  ou  d'alumine  :  c'est  du  sulfate  double  de  potasse  et 
d'alumine. 

Telle  csf,  en  abrégé,  la  nomenclature  des  composés  oxygénés. 

Combinaisons  binaires  des  antres  métalloïdes  entre  eu  on  avec 
les  métaux.  —  Les  autres  métalloïdes  peuvent  se  combiner  entre 
eux  ou  avec  les  métaux.  Pour  désigner  ces  composés,  on  termine 
en  ure  le  nom  générique,  celui  du  métalloïde,  et  l'on  fait  suivre  le 
nom  du  métal  ou  de  l'autre  métalloïde  qui  marque  l'espèce.  Ainsi, 
pour  désigner  les  combinaisons  des  métaux  avec  le  chlore,  le 
brome,  l'iode,  le  soufre,  le  phosphore,  l'arsenic,  le  carbone,  on  dit 
chlorure  de  sodium,  bromure  de  potassium,  iodure  de  plomb, 
sulfure  d'antimoine,  phosphure  de  calcium,  arseniure  de  zinc, 
carbure  de  fer. 

Maïs  un  métalloïde  donné,  tel  que  le  chlore  ou  le  soufre,  peut 
former,  comme  l'oxygène,  plusieurs  composés  avec  un  seul  et 
même  métal.  Dans  ces  composés,  la  quantité  de  l'un  des  élé- 
ments restant  constante,  la  quantité  <h-  l'auti  r  uiélulloïde  augmente 
comme  I,  -J-,  2,  etc.  On  dira  donc,  comme  pour  les  oxydes, 
proto chlorure  de  fer,  sesqui chlorure  de  fer,  proiosulfure  de  fer, 
eesoutsulfure  de  fer,  tisulfure  de  fer.  On  peut  aussi  nommer  les 
deux  chlorures  de  fer,  d'après  Hcrzelius,  chlorure  terreux  et  chlo- 
rure fem'aue.  Le  composé  de  mercure  et  de  chlore  le  plus  riche 
en  chlore  est  le  chlorure  mercurioue;  celui  qui  en  renferme  le 

On  désigne  de  la  même  manière  le3  combinaisons  que  les  mé- 
talloïdes forment  entre  eux.  On  comprend  le  sens  des  mots  proto- 
chlorure  de  phosphore,  perehlorure  de  phosphore,  chlorure  do 
soufre,  sous-chlorure  de  soufre,  chlorure  d'hydrogène,  bromure 
d'hydrogène,  iodure  d'hydrogène,  sulfure  d'hydrogène.  Ces  der- 
niers noms  sont  inusités.  L'expérience  ayant  appris  que  !e  chlo- 
rure, le  bromure,  l'iodure  et  le  sulfure  d 'hydrogène  se  comportent 
comme  des  acides,  quoiqu'ils  ne  renferment  point  d'oxygène,  on 
a  nommé  ces  composés  hydracides.  Ainsi  les  mots  aride  chlor- 
hydrique,  acide  bromhydrique,  acide  iodhydrique,  acide  sulfhy- 
drique,  désigneut  des  combinaisons  de  chlore,  de  brome,  de 
soufre  avec  l'hydrogène.  Ces  noms,  quoique  impropres,  sont  gé- 
néralement usités. 

Les  chlorures  peuvent  se  combiner  entre  eux.  Il  en  est  de  mémo 
des  bromures,  iodurcs,  sulfures.  Dans  ces  composés,  évidemment 
analogues  aux  combinaisons  dus  acides  avec  les  oxydes,  c'est-à-dire 
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aux  sels,  un  des  chlorures  ou  des  sulfures,  etc.,  joue  le  rôle  d'acide, 
l'autre  le  rôle  de  base.  Ainsi  un  chlorure  acide  peut  se  combiner 
avec  un  chlorure  basique  pour  former  un  chlorosel;  un  sulfure 
acide  peut  se  combiner  avec  un  sullurc  basique  pour  former  un 
sulfosel. 

On  nomme  chlorures  doubles  les  combinaisons  des  chlorures 
entre  eux.  La  combinaison  du  chlorure  de  platine  avec  le  chlorure 
de  potassium  constitue  le  chlorure  double  de  platine  et  de  potas- 
sium. On  la  désigne  quelquefois  sous  le  nom  de  chloroplatinale  de 
potassium.  La  même  nomenclature  s'applique  aux  bromures,  iodu- 
res  et  sulfures  doubles.  Ainsi,  la  combinaison  du  persulfuro  d'an- 
timoine avec  le  sulfure  de  sodium,  qui  constitue  un  sulfo-sel,  se 
nomme  sulfure  double  d'antimoine  et  de  sodium,  cl  quelquefois 
lulfantimoniate  de  sodium. 

Ajoutons  que  Berzclius  nommait  les  chlorures  et  sulfures  jouant 
le  rôle  d'acides  clilorides  et  suif  des,  et  réservait  la  dénomination  de 
chlorures  et  de  sulfures  pour  ceux  de  ces  composés  qui  jouent  le 
rôle  de  base. 

Enfin  on  nomme  alliages  les  combinaisons  des  métaux  entre 
eux.  amalgames  les  alliages  du  mercure,  c'est-u-dirc  les  combi- 
naiions  de  ce  métal  avec  un  autre  mêlai. 

Formules  chimiques.  —  En  donnant  la  liste  des  corps  simples, 
nous  avons  indiqué  les  symboles  abrégés  par  lesquels  on  est  con- 
venu de  les  représenter  dans  la  langue  écrite.  En  combinant  ces 
symboles  entre  eux,  il  es!  facile  de  représenter  d'une  manière  pré- 
cise la  composition  en  équivalents  des  corps  composés.  De  la  com- 
binaison de  ces  symboles  résultent  les  formules  chimiques.  Berce- 
lius  en  a  introduit  l'usage  dans  la  science. 

0  signifie  un  équivalent  d'oxygène,  II  signifie  un  équivalent  d'hy- 
dro[6ne,  HO  représente  un  équivalent  d'eau.  Si  S  signifie  un  équi- 
valent de  soufre,  on  représentera  par  SO3  la  combinaison  d'un 
équivalent  de  soufre  avec  3  équivalents  d'oxygéne,  c'est-a-dire  la 
composition  de  l'acide  sulfuriquu  anhydre,  par  SO*  la  composi- 
tion de  l'acide  sulfureux.  Les  formules  suivantes  représentent  là 
conposilion  des  composés  de  chlore  et  d'oxygène  dont  nous  avons 
donné  la  nomenclature  plus  haut. 


CIO  acide  hypochlorem:  nnhvdre. 
C\&    —   cnioreux  — 
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On  représente  par  dos  formules  analogues  ia  composition  des 
composes  oxydés  du  manganèse. 

MnO    pnjld\yd<>      manganèse,  ovyde  mangaueui. 
V-i'H'  M-ii)i::i-ï;d.-  !!■'  :i>a;i;  ....V -,        li  m 

Uni."   ï:  e.- m  te.  . ..:.>■.  ;  .li-  J.-  :;i^hviil-;l' 

Mu*»3  aride  mauïiitiiquv. 
Mu'O7  acide  pirroai^nniqoe. 

Pour  i  mprimer  lu  composition  d'uo  sel,  on  réunit  les  formules 
de  l'acide  anhydre  et  celle  de  l'oxyde.  Ainsi  on  représente  le  sul- 
fate  de  proloxyde  de  manganèse  ou  sulfate  manganeux  par  la  for- 
mule MoO.SO3.  Cette  formule  est  une  formule  rationnelle,  comme 
mi  dit;  car  non-seulement  elle  exprime  la  composition  rln  corps  e.l 
équivalents,  non-seulement  elle  indique  que  le  sulfate  manganeux 
renferme  1  équivalent  de  manganèse,  1  équivalent  de  soufre  et 
4  équivalents  d'oxygène,  mais  eneocc  elle  représente  un  cerliin 
arrangement  moléculaire,  en  indiquant  que  I  équivalent  d'oxygine 
est  uni  plus  étroitement  avec-  le  manganèse,  et  que  'A  équivalents 
d'oxygène  sont  unis  plus  étroitement  avec  le  soufre.  C'est  là  Jne 
hypothèse  tellement  naturelle  cl  Irlkimnt  accréditée,  qu'elle  a  lini 
par  Cire  regardée  comme  une  vérité  inconte  stable.  Kt  pourtant 
elle  n'est  que  l'expression  de  certains  faits,  de  certaines  réactions. 
A  vrai  dire,  la  formule  MnO,S03  et  toutes  les  formules  analogies 
qui  préjugent  l'arrangement  moléculaire  offrent  un  caractère  hypo- 
thétique, attendu  que  les  données  que  la  science  possède  aujour- 
d'hui sur  la  position  des  atomes  dans  les  molécules  des  corps  «im- 
posés ne  sont  rien  moins  que  positives. 

Si  l'on  veut  représenter  la  composition  atomique  d'un  c»rps 
composé  par  une  formule  qui  soit  l'expression  «impie  et  duecte 
de  cette  composition,  il  faut  se  contenter  rte  placer  les  nnsà  la 
suite  des  nulles  les  symboles  qui  représentent  les  équivalente  des 
corps  simples  formant  le  corps  composé,  et  d'affecter  ces  iym- 

boles  de  coefficients  q  idiquent  le  nombre  de  ces  équivalents. 

On  nomme  de  telles  expressions  formule»  brutes  La  formule  brute 
do  sulfate  manganeux  est  MnSO",  on  SMnO*  :  elle  n'offre  rien  ([hy- 
pothétique, car  elle  fait  abstraction  de  l'arrangement  moléculiire. 
On  comprend  de  même  le  sens  des  formules  suivantes  : 

KO.SO1  ou  KSO»     sulfate  de  potasse  ou  sulfate  potassique. 

Ke(I,S03  ou  r.'Sn>    snlli.li-  ferreux. 

I.A/.I  mi  >'a.\/N"  i./.iiliili-  île    n i  :] , ■  m;  a /nia li-  i-ml  iij:ie. 

PbOjCO1  ou  PbOT    cûrbouale  de  plomb  ou  carbonate  plomblque, 
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Le  phosphate  de  chaux  tribasique  renferme  3  équivalents,  de 
chaux  et  1  équivalent  d'acide  phosphorique  :  on  écrira  donc  sa 
formule  r 

SCaOjPhO*  ou  CasphO»  phosphale  tricaldquc. 

Le  sulfate  de  sesquioxyde  de  fer  ou  sulfate  ferrique  renferme 
I  équivalent  de  sesquioxyde  de  fer  Fe^3  et  3  équivalents  d'acide 
sulfurique  :  on  écrira  donc  sa  formule  : 

KeWjaSO3  Bulfale  ferrique. 

Ces  exemples  suffisent  pour  montrer  avec  quelle  facilité  et 
quelle  précision  on  peut  représenter,  a  l'aide  des  formules  chi- 
miques, la  composition  des  corps  en  équivalents. 

HYDROGÈNE 

Ce  corps,  entrevu  des  le  commencement  du  xvii*  siècle,  a  été 
reconnu  comme  un  gaz  particulier  et  étudié  vers  1706  par  Caven- 
dish,  qui  l'avait  nommé  çir  inflammable.  C'est  un  des  éléments 
de  l'eau,  comme  l'indique  son  nom  actuel  qui  lui  a  été  donné  par 

Préparation.  —  On  le  préparc  on  décomposant  l'acide  sulfurique 
très-étendu  par  le  zinc.  On  prend  ordinairement  du  zinc  laminé  et 
coupé  en  petits  morceaux  qu'on  introduit  dans  un  ilacon  à  deux 
tubulures  rempli  d'eau  aux  trois  quarts.  On  ajoute  ensuite  par  un 
tube  à  entonnoir  (fig.  ))  une  petite  quantité  d'acide  sulfurique.  La 
réaction  commence  aussitôt  et  I'hyrlro^i'im  se  dégage  en  abon- 
dance. Quand  la  première  dose  d'acide  sulfurique  a  épuisé  son 
action,  on  en  ajoute  une  nouvelle,  et  l'on  continue  ainsi  en  réglant 
l'addition  de  l'acide  d'après  la  quantité  de  gaz  qui  se  dégage. 

Lorsque  l'air  du  flacon  est  entièrement  chassé,  on  recueille  le 
gaz  dans  des  éprouvcltes  ou  dans  des  flacons  remplis  d'eau  cl 
qu'on  a  renversés  sur  la  cuve  pneumatique,  ou  plus  simplement 
sur  un  lét  pincé  dans  une  terrine  remplie  d'eau. 

La  réaction  qui  donne  naissance  a  l'hydrogène  par  l'action  du 
zinc  sur  l'acide  sulfurique  étendu  d'eau  est  très-simple.  L'acide 
sulfurique  renferme,  indépendamment  d'un  équivalent  de  soufre  et 


Le  zinc  déplace  purement  et  simplement  l'hydrogène  de  l'acide 
sulfuriquc  hydraté  pour  former  du  sulfate  de  zinc. 

S03,ZnO  =  SZnO» 
La  réaction  est  donc  représentée  par  l'équation  suivante  : 
SHO»  +  Zn  =  SZnO*  +  H 
nlTutqu.  daiiu. 
Pour  obtenir  du  gaz  hydrogène  pur,  il  est  nécessaire  d'employer 
des  matériaux  qui  soient  purs  eux-mêmes. 

Il  est  très-essentiel  aussi  d'ajouter  l'aride  sulfuriquc  par  petilCB 
portions;  autrement  lit  réaction  serait  trop  vive  et  pourrait  donner 
lieu  à  une  élévation  notable  de  la  température.  11  pourrait  en 
résulter  non-seulement  un  dégagement  tumultueux  du  gaz  et  un 
débordement  du  liquide,  mais  encore  la  réduction  d'une  petite 
portion  de  l'acide  sulfuriquc.  Cette  réduction  donnerait  lieu  à  la 
formation  d'une  petite  quantité  d'hydrogène  sulfuré.  En  effet,  par 
la  perte  totale  de  son  oxygène,  l'acide  sulfuriquc  se  trouverait  ra- 
mené il  l'état  d'hydrogène  sulfuré  : 

sno»  +  H*  =  SH  f  H*0* 

AclHi  HjiIrogliiB  Eu. 

mHuriqoe.  lolluré. 


Oigilized  ûy  Google 
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La  purification  du  zinc  n'esl  point  chose  facile,  et  ce  métal 
retient  généralement  des  traces  de  charbon,  de  silicium  et  même 
de  soufre  et  d'arsenic.  Ces  métalloïdes,  en  se  combinant  avec  l'hy- 
drogène naissant,  donnent  lieu  à  la  formation  do  petites  quantités 
d'hydrogène  carboné,  d'hydrogène  silicié,  d'hydrogène  sulfuré  et 
d'hydrogène  arsénié.  Ces  corps  sont  gazeux  et  se  dégagent  avec  la 
masse  de  l'hydrogène.  Il  est  quelquefois  indispensable  de  débar- 
rasser celui-ci  de  ces  impuretés  et  de  la  vapeur  d'eau  qu'il  entraîne. 
On  a  recours  alors  à  l'action  de  certaines  matières  absorbantes  et  on 
emploie  la  disposition  que  nous  décrirons  plus  loin  en  traitant  de 
la  synthèse  de  l'eau. 

Propriétés  physiques.  —  L'hydrogène  est  un  gaz  incolore,  Il  est 
sans  odeur  lorsqu'il  est  pur.  C'est  le  plus  léger  de  tons  les  corps. 
Sa  densité  est  =0,06920.  1  litre  de  ce  gaz  pèse  0«r,089,  tandis 
qu'un  litre  d'air  pèse  1",203.  L'hydrogène  est  donc  il  fois  et  demi 
plus  léger  que  l'air.  En  raison  de  sa  légèreté,  on  l'emploie  pour 
gonfler  les  aérostats.  Il  est  considéré  comme  permanent. 

D'après  M.  Magnus,  l'hydrogène  est  le  seul  gaz  doué  d'une 
conductibilité  .  appréciable  pour  la  chaleur,  conductibilité  qui 
augmente  avec  la  tension.  Cette  propriété  physique,  jointe  a 
l'ensemble  des  caractères  chimiques  de  l'hydrogène,  (end  à  rap- 
procher ce  gaz  des  métaux. 

L'hydrogène  est  un  gaz  très-di [fusible  :  il  traverse  plus  facile- 
ment que  tous  les  autres  gaz  les 
membranes  végétales  ou  anima- 
les, ou  les  plaques  poreuses.  Pour 
mettre  en  évidenceceltediffusibi- 
lilé,  qui  n'est  autre  chose  qu'une 
endosmose  gazeuse,  M.  Grahatn 
fait  l'expérience  suivante  : 

Il  remplit  d'hydrogène  sur  le 
mercure  un  tube  A,  fermé  à  la 
partie  supérieure  par  une  plaque 
mince  de  graphite  aa  (Jig.  2). 

Au  travers  de  cette  plaque  il  i 
s'établit  un  échange  de  gaz  entre  % 
l'air  et  l'atmosphère  intérieure  du 
lulic;  mais  l'hydrogène  s'tk'h.ippe 
de  celui-ci  beaucoup  plus  rapide- 
ment que  l'air  n'y  rentre,  de  telle 

sorte  qu'on  voit  le  mercure  s'élever  dans  l'intérieur  du  tube. 
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Propriété)  chimique*.  —  L'hydrogène  est  un  gaz  combustible  : 
lorsqu'on  approche  une  bougie  allumée  d'une  éprouve tte  remplie 
de  ce  gaz  et  qu'on  a  renversée  à  l'air,  il  brûle  avec  une  flamme 
pale  :  le  produit  de  cette  combustion  est  de  l'eau. 

Une  expérience  bien  simple  permet  de  démontrer  la  formation 
de  l'eau  dans  ces  circonstances. 

De  l'hydrogène  dégagé  par  l'action  de  l'acide  sulfuriquc  étendu 
sur  le  zinc,  et  desséché  par  son  passage  à  travers  une  colonne  de 
chlorure  de  calcium,  substance  très-avide  d'eau,  s'échappe  par 
l'orifice  d'un  tube  effilé. 

On  l'enflamme  et  l'on  fait  descendre  une  cloche  bien  sèche  jus- 
qu'au-dessous de  l'orifice  du  tube  effilé  {/ig.  3).  Les  parois  de  cette 


Fig.  3. 


cloche  se  couvrent  d'abord  d'un  nuage,  et  puis  de  petites  goût  les 
qui  se  réunissent  bientôt  cl  viennent  ruisseler  vers  le  bord.  C'est 
Cavcndish  qui  !ll  le  premier  une  expérience  de  ce  genre. 

En  voici  une  autre  qui  esl  connue  sous  le  nom  d'harmonica  chi- 
mique ou  d'orgue  philosophique.  Un  jet  d'hydrogène  s'échappe 
par  l'orifice  effilé  d'un  tube  vertical.  On  allume  le  gaz  et  on  fait 
pénétrer  la  flamme  dans  l'orifice  d'un  gros  tube  qui  est  ouvert  par 
les  deux  bouts  cl  qu'on  abaisse  peu  h  peu.  On  voit  alors  la  flamme 
se  rétrécir  cl  ou  entend  un  son  discordant  ou  harmonieux,  suivant 
la  position  de  la  flamme.  Ce  son  est  évidemment  produit  par  les 
vibrations  de  la  masse  d'air  qui  traverse  ce  tuyau,  vibrations  qui 
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résultent  elles-mêmes  d'une  série  de  détonations  très-rap  proche  es. 
M.  Faraday  admet  que  le  courant  d'air  ascendant  entraîne  avec  lui 
de  l'hydrogène  qui  Tient  brûler  au-dessus  de  la  flamme.  De  là  des 
délonalions  qui  se  succèdent  sans  cesse. 

M.  Schrœtter  a  donné  une  autre  explication  de  la  cause  du  son 
dans  l'harmonica  chimique  (fg.  4).  Il  admet  qu'indépendamment 
de  la  flamme  allongée  et  jaune, 
il  eiisle  une  autre  flamme  bleue 
et  pale  qui  semble  rentrer  par 
la  pointe  dans  le  lube  de  déga- 
gement lui-même.  Celte  flamme 
intérieure  n'est  visible  que  dans 
l'obscurité.  I-es  deux  flammes 
ont  pour  base  commune  l'ori- 
fice du  lubc  effilé  :  elles  ne  bru- 
lent  point  simultanément,  mais 
elles  se  succèdent  à  des  inter- 
valles très-courts.  Il  en  résulte 
des  intermittences  tellement 
rapprochées  qu'elles  sont  in- 
saisissables pour  l 'observateur. 
Ces  intermittences  déterminent 
dans  la  colonne  d'air  des  vibra- 
tions qui  produisent  le  son. 

Un  jet  d'hydrogène  brûle 
dans  une  atmosphère  d'oxygène  avec  un  Éclat  plus  vif  que  dans 
l'air  atmosphérique.  Cette  flamme  ainsi  alimentée  par  l'oxygène  est 
le  siège  d'une  température  extrêmement  élevée  que  M.  E.  Dec- 
quercl  évalue  à  1700°.  Aussi  se  sert-on  du  chalumeau  a  gaz  hydro- 
gène et  oxygène  pour  fondre  des  corps  très-réfractaires  tels  que 
le  platine.  Exposé  à  la  température  de  cette  flamme,  l'argent  dis- 
paraît rapidement  en  donnant  une  vapeur  épaisse. 

Lorsqu'on  approche  une  bougie  allumée  d'un  mélange  de  3  vo- 
lumes d'hydrogène  et  de  1  volume  d'oxygène,  la  combinaison  des 
deux  gaz  s'effectue  avec  une  violente  explosion.  Ce  phénomène  a 
pour  cause  l'expansion  extraordinaire  de  la  vapeur  d'eau  au  mo- 
ment de  sa  formation,  expansion  qui  chasse  cette  vapeur  hors  du 
vase,  et  â  laquelle  succède  une  condensation  subite;  celte  conden- 
sation occasionne  une  rentrée  brusque  de  l'air,  qui  subit  ainsi  un 
double  ébranlement. 

Lorsqu'on  présente  h  l'extrémité  d'un  jet  d'hydrogène  qui 
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s'échappe  dans  l'air  par  un  tube  effilé  une  mèche  d'amiante  sur 
laquelle  on  a  déposé  du  noir  de  platine,  on  voit  cette  poussière 
noire  devenir  incandescente  et  enflammer  le  jet  d'hydrogène  lui- 
môme. 

Cette  expérience  réussit  aussi  avec  l'éponge  de  platine.  On  sait 
que  Dœbereiner  a  employé  celle  substance  dans  la  construction 
du  briquet  à  gaz  hydrogène  qui  porte  son  nom.  On  admet  que  le 
platine  Irès-divisé  ou  spongieux  possède  la  propriété  de  condenser 
les  gaz  dans  ses  pores,  et  que,  ainsi  condensés,  les  gaz  se  com- 
binent. La  chaleur  produite  par  cette  combinaison  porte  le  platine 
à  l'incandescence. 

Une  bougie  allumée  que  l'on  plonge  dans  une  éprouve tte  rem- 
plie de  gaz  hydrogène  s'éteint  après  avoir  enflammé  le  gaz.  L'hy- 
drogène est  donc  impropre  h  la  combustion. 

11  est  aussi  incapable  d'entretenir  la  respiration  des  animaux. 
Un  oiseau  que  l'on  introduit  dans  une  cloche  remplie  de  gaz 
hydrogène  tombe  asphyxié  au  bout  de  quelques  instants.  Irrespi- 
rable, l'hydrogène  n'est  pas  délétère  :  il  asphyxie  sans  empoisonner. 
Lorsqu'il  est  mêlé  à  une  quantité  suffisante  d'oxygène,  il  peut 
entretenir  la  respiration.  M.  Itcgnault  a  fait  vivre  des  animaux  dans 
des  atmosphères  renfermant  île  l'owgène  auquel  il  avait  ajouté 
de  53  a  76  ■/.  d'hydrogène.  Dans  ces  conditions,  la  respiration 
s'accomplit  sans  h  moindre  gène,  comme  dans  l'air  atmosphé- 
rique. 11  n'en  serait  pas  de  même  si  l'hydrogène  était  un  gaz  délé- 
tère comme  l'acide  carbonique  ou  l'oxyde  de  carbone. 

OXYGÈNE 

L'oxygène,  un  des  corps  les  plus  répandus  dans  la  nature,  un  des 
éléments  de  l'eau,  un  des  constituants  de  l'air  atmosphérique,  a 
été  découvert  par  Prieslley  au  mois  d'août  1774.  Il  a  été  isolé  un 
peu  plus  lard  par  Lavoisicr  (Pâques  1773)  et  par  Scheelc  (1755). 

Préparation.  —  On  le  relire  de  corps  riches  en  oxygène,  tels  que 
le  peroxyde  de  manganèse  ou  le  chlorate  de  potasse. 

1.  Calcinatton  du  peroxyde  de  manganèse.  —  Le  peroxyde  de 
manganèse  constitue  un  minéral  assez  abondant  qu'on  désigne 
sous  le  nom  de  pyrolwsite.  On  le  réduit  en  poudre  et  on  l'introduit 
dans  une  cornue  en  terre  qu'on  chauffe  graduellement  jusqu'au 
rouge  dans  un  fourneau  a  réverbère  (fig.  5). 

Il  se  dégage  d'abord  de  i'air,  qui  est  chassé  peu  à  peu  par  l'oxy- 
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gène.  On  recueille  celui-ci  dans  des  vases  remplis  d'eau,  lorsqu'il 
est  assez  pur  pour  railumer  virement  une  allumette  présentant  un 
point  en  ignition. 


Fig.  3. 

En  se  décomposant  au  rouge,  le  peroxyde  de  raanganse  perd  le 
tiers  de  l'oxygène  qu'il  renferme,  et  se  Iranstorme  en  oxyde  rouge 
de  manganèse.  Celle  décomposition  est  représentée  par  l'équation 
suivante  : 

3MnO>  =  0'  +  MnW 

Bioi;de<)e  Oiyde  ronge 

Les  minéraux  que  l'on  trouve  dans  le  commerce  sous  le  nom  de 
manganèse  ne  sont  pas  toujours  du  bioxyde  pur  (pyrolnsite).  Ce- 
lui-ci renferme  souvent  a  l'état  de  mélange  de  l'hydrate  manga- 
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nique  MnKf.HO  (acerdèse),  et  de  plus  une  petite  quantité  de'  car- 
bonate de  chaux.  En  se  décomposant  par  la  chaleur,  l'hydrate 
manganique  dégage  de  la  vapeur  d'eau,  qui  apparaît  avant  l'oxy- 
gène. De  son  côté,  le  carbonate  de  chaux  abandonne  au  rouge  de 
l'acide  carbonique  qui  se  môle  avec  l'oxygène.  Avant  de  recueillir 
ce  dernier  gaz,  on  peut  le  faire  passer  à  travers  une  solution  de 
potasse  caustique  qui  retient  l'acide  carbonique. 

M.  Boussingaull  a  fait  voir  récemment  que  le  peroxyde  de  man- 
ganèse du  commerce  renferme  de  pelites  quantités  d'acide  azo- 
tique a  l'état  d'azotate.  Cjf  l  acide  se  décompose  au  rouge  en  oxy- 
gène et  en  azote.  Aussi  l'oxygène  préparé  par  la  calcïnalion  du 
peroxyde  renfermc-l-il  généralement  une  petite  quantité  d'azole 
dont  il  est  impossible  de  le  débarrasser. 

2.  Décomposition  du  peroxyde  de  manganèse  par  l'acide  sulfu- 
rique.  —  Ce  procédé,  qui  est  rarement  employé  aujourd'hui,  a  été 
indiqué  par  Sclicole.  il  consiste  a  chauffer  du  peroxyde  de  manga- 
nèse avec  de  l'acide  sulfurique  concentré.  Le  mélange  est  placé 
dans  un  ballon  muni  d'un  lube  de  sûreté  et  d'un  tube  de  dégage- 
ment. La  réaction  donne  lieu  a  un  dégagement  d'oxygène  et  a  la 
formation  du  sulfate  manganeux  SMnO*  (ou  sulfate  de  proloxyde 
de  manganèse  MnO.SO3). 

BMnO^+  SHO»  —  SMnO'  +  HO  +  0 

3.  Décomposition  de  l'oxyde  rouge  de  mercure  par  la  chaleur, 
—  Lorsqu'on  chauffe  l'oxyde  rouge  de  mercure  (oxyde  mercurique) 
HgO  a  une  température  voisine  du  rouge,  il  abandonne  tout  son 
oxygène,  et  donne  du  mercure  métallique  qui  se  condense  dans 
les  parties  froides  de  l'appareil.  Ce  procédé  a  été  employé  par 
Pricstley  et  par  Lavoisïer.  Il  est  inusité  aujourd'hui. 

4.  Décomposition  du  chlorate  de  potasse  par  la  chaleur.  —  Le 
chlorate  de  potasse  se  décompose  facilement  par  la  chaleur  en 
oxygène  et  en  chlorure  de  potasium;  celte  réaclion  est  une  source 
abondante  d'oxygène  pur  et  fournit  un  moyen  Irès-commodc  pour 
préparer  ce  gaz.  On  place  le  chlorate  de  potasse  dans  une  cornue 
de  verre,  de  manière  a  la  remplir  jusqu'au  tiers  environ  {fig.  G).  Au 
bec  de  la  cornue  on  ajuste  un  tube  abducteur  qui  plonge  sons  la 
cuve  à  eau,  ou  sous  la  cuve  a  mercure.  On  chauffe  ensuite  la 
cornue.  Après  avoir  perdu  une  trace  d'eau  interposée  entre  ses 
cristaux,  le  chlorate  fond  et  abandonne  ensuite  de  l'oxygène  qui 
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se  dégage  avec  effervescence  Au  bout  de  quelque  temps,  la  masse 
devient  piteuse  et  le  dégagement  se  ralentit.  On  active  alors  le 


Fig.  8. 

feu  et  on  achevé  la  décomposition.  Cette  décomposition  offre  deux 
phases.  Dans  la  première,  une  portion  de  l'oxygène,  au  lieu  de  se 
dégager,  se  reporte  sur  une  partie  du  chlorate  de  potasse  pour  le 
transformer  en  pcrchlorale, 

2C1K06  =  C1K  +  C1KO*  +  f>i 


Dans  la  seconde  phase,  le  pcrchlorale  de  potasse  se  décompose 
lui-même,  lorsque  la  température  s'élève,  en  abandonnant  tout  son 
oxygène,  et  en  laissant  un  résidu  de  chlorure  de  potassium. 

On  favorise  beaucoup  la  dccoinnosilion  du  chlui-alc  de  potasse 
en  ajoutant  à  ce  sel  environ  un  quart  Ai-  son  poids  d'oxyde  de  cuivre 
ou  de  peroxyde  de  fer  (colrolnar)  ou  d'oxyde  rouge  de  manganèse. 
Ces  oxydes  semblent  agir  dans  ce  ras  par  leur  simple  contact,  et  sans 
prendre  pari  a  la  réaction;  car  ils  ne  se  décomposent  pas  eux- 
mêmes.  Sous  leur  influence,  le  chlorate  de  potasse  se  décompose 
du  premier  coup  en  chlorure  de  potassium  et  en  oxygène  : 

CIKO»  =  C1K  +  (fi 

Lorsqu'on  chauffe  un  tel  mélange,  il  faut  régler  la  chaleur  de 
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(elle  sorte  que  le  dégagement  île  gaz  ne  soit  pas.  trop  tumultueux. 
Car  si  1»  réaction  était  trop  violente,  il  pourrait  arriver  que  l'oxy- 
gène dégagé  renfermât  une  petite  quantité  de  chlore  ou  d'oxyde  de 
chlore,  provenant  de  la  décomposition  dune  petite  portion  d'acide 
calorique  mis  en  liberté  par  l'oxyde  métallique  ajouté. 

Propriétés  physiques  de  l'oxygène.  —  L'oxygène  est  un  gaz  inco- 
lore, sans  odeur  et  sans  saveur,  il  est  un  peu  plus  dense  que  l'air. 
Sa  densité  est  de  l,liriti-i  par  rapport  à  celle  de  l'air  prise  pour 
unilé.  Un  litre  d'oxygène  pèse  1IT,437  à  0°  et  sous  une  pression 
de  0",76.  On  n'a  pu  liquider  ce  gaz  en  le  soumettant  à  un  froid 
de  —  110°,  sous  une  pression  de  10  atmosphères.  On  le  regarde 
donc  comme  un  gai  permanent. 

L'oxygène  est  très-peu  soluble  dans  l'eau.  1  lîlre  d'eau  en  dis- 
sout 41-  a  V,  .'12"  h  10°,  et  28™  à  20°.  Un  volume  d'eau  dissout 
donc  0*,0il  d'oxygène  à  0°,  ce  qu'on  exprime  en  disant  que  le 

a  0,011.  L'oxygène  se  dissout  plus  abuiidaiiunrnl  dans  l'alcool  que 
dans  l'eau.  De  0°  à  20°,  un  litre  d'alcool  dissout  280"  d'oxygène. 

Propriétés  chimiques.  —  L'oxygène  est  éminemment  propre  à 
entretenir  la  combustion.  Une  allumette  qu'on  a  soufflée  et  qui 
présente  encore  un  point  en  ignilion,  se  rallume  instantanément 
dans  ce  gaz.  Le  phosphore,  le  soufre,  le  charbon,  brûlent  dans 
l'oxygène  avec  un  éclat  beaucoup  plus  vif  que  dans  l'air  ordinaire. 

Certains  métaux  peuvent  brûler  de  même  dans  l'oxygène.  Tel 
est  le  fer.  Lorsqu'on  plonge  dans  un  flacon  rempli  d'oxygène  un 
ressort  de  montre,  à  l'extrémité  duquel  on  a  fixé  un  petit  morceau 
d'amadou  enflammé,  celui-ci  brûle  d'abord,  et  dès  que  l'extrémité 
du  métal  est  chauffée  au  rouge,  le  fer  brille  lui-même  en  produi- 
sant une  vive  incandescence,  et  en  lançant  de  brillantes  étincelles. 

Le  fer  se  convertit  en  oxyde  de  fer.  Ainsi,  dans  cette  expérience 
comme  dans  toutes  les  précédenles,  la  chaleur  qui  se  produit,  la 
lumière  qui  éclate,  en  un  mot,  le  phénomène  du  feu  est  corrélatif 
d'un  phénomène  d'oxydation,  c'est-à-dire  de  combinaison.  Les 
corps  précédents  brûlent  parce  qu'ils  s'oxydent,  et  toutes  les  fois 
qu'un  phénomène  d'oxydation  est  accompagné  d'un  dégagement 
intense  de  chaleur  et  de  lumière,  il  y  a  combustion  dans  le  sens 
ordinaire  de  ce  moL 

Le  phénomène  du  feu  est  donc  dû,  dans  ce  cas,  à  l'incandes- 
cence d'un  corps  qui  s'oxyde;  le  phénomène  de  la  flamme  est  du 
a  l'incandescence  d'un  gaz  qui  s'oxyde. 

L'éclat  d'une  flamme  ne  donne  point  la  mesure  de  sa  chaleur. 
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La  flamme  de  l'hydrogène  est  pâle,  bien  qu'elle  soit  excessivement 
chaude.  Lorsqu'on  dispose  dans  celte  flamme,  alimentée  par  l'oxy- 
gène, un  fragment  d'une  substance  réfractairc  telle  que  In  chaux 
caustique,  celle  substance  esl  portée  à  une  vive  incandescence,  et 
projette  une  clarté  que  l'œil  supporte  difficilement  (lumière  de 
Drummond).  Une  flamme  quelconque,  qui  tient  en  suspension  des 
particules  solides,  devient  lumineuse,  parce  qu'elle  les  pnrlc  a 
uni-iivc  incandescence,  I.e  soufre  brille  .ivre  nue  flamme  d'un  bleu 
pale,  parce  que  la  combinaison  de  sa  vapeur  aiec  l'uwpèin:  donne 
naissance  a  un  produit  p.nrux,  l'acide  sulfureux.  Le  phosphore,  au 
contraire,  brille  avec,  une  (lamine  ëi  ialanle,  parce  que  sa  tapeur, 
en  se  combinant  avec  l'oxygène,  forme  un  corps  solide,  l'acide 
pbosphonque,  qui  est  porte  à  une  liie  incandescence  nu  sein 
même  de  la  flamme.  L'éclat  d'une  flamme  est  donc  du  aux  corps 
solides  et  incandescents  qu'elle  tient  en  suspension. 

Pour  subir  la  combustion  dan3  l'oxygène,  la  plupart  des  corps 
ont  besoin  d'être  portés  préalablement  A  l'incandescence.  Leur  affi- 
nité pour  l'oxygène  ne  se  manifeste  avec  énergie  qu'a  une  tempé- 
rature élevée.  Mais  une  fois  commencée,  la  cumbuslion,  c'esl-a- 
dire  l'oxydation,  continue  d'elle-même,  car  la  chaleur  qu'elle 
dégage  suffit  pour  entretenir  le  corps  à  la  température  où  sa  com- 
binaison avec  l'oxygène  peut  s'effectuer. 

Telles  sont  quelques-unes  des  conditions  de  ce  qu'on  nomme  la 
combustion  vice. 

Il  ne  faut  pas  croire  que  toutes  les  combinaisons  avec  l'oxygène 
donnent  lieu  à  des  phénomènes  de  combustion  où  le  feu  apparaît. 
Il  est  vrai  que  ces  combinaisons  sont  toujours  accompagnées  d'une 
production  de  chaleur,  mais  souvent  celte  chaleur  n'est  point 
lumineuse;  quelquefois  même  elle  est  insensible  à  nos  organes. 

Ainsi  le  fer  qui,  à  la  température  rouge,  se  combine  avec  l'oxy- 
gène en  produisant  un  brillant  phénomène  de  combustion,  peut 
s'unir  avec  le  même  gaz  il  la  température  ordinaire,  et  sous  l'in- 
fluence de  l'humidité,  pour  former  l'hydrate  de  peroxyde  de  fer  ou 
la  rouille.  La  rouille  se  produit  par  suile  de  l'oxydation  du  fer; 
mais  comme  celte  oxydation  est  lente,  la  chaleur  dégagée  est  faible 
et  se  dissipe  immédiatement.  De  tels  phénomènes  d'oxydation 
sont  désignés  sous  le  nom  de  combustions  tentes. 

Le  terme  combustion  serait  donc  synonyme  d'oxydation  si  nous 
ne  savions,  d'un  autre  cftté,  que  toutes  les  combinaisons  chimiques 
donnent  lieu  a  une  production  de  chaleur,  Sans  entrcnicctégarddans 
des  développements  étendus,  nous  rappellerons  seulement  que  le 
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enivre,  projeté  dans  la  vapeur  de  soufre,  se  combine  avec  cel  élé- 
ment avec  une  vive  incandescence;  que  l'antimoine  ut  l'arsenic 
brillent  lorsqu'ils  sont  projetés  dans  une  atmosphère  de  chlore. 
On  voit  que  dans  ces  cas  la  combustion  est  l'elfel  et  le  témoin  d'une 
combinaison  énergique,  mais  non  pas  d'une  oxydation. 

L'oxygène  est  un  des  cléments  de  l'air:  c'est  lui  qui  est  la  cause 
et  l'agent  de  toutes  1rs  combustions,  de  toutes  les  oxydations  qui 
s'accomplissent  au  sein  de  l'atmosphère.  C'est  lui  qui,  dans  ces 
phénomènes,  se  lise  sur  le  corps  qui  brûle,  de  telle  sorte  que  le 
produit  de  la  combustion  renferme  toute  la  matière  pondérable  du 
eorps  combustible  et  toute  la  matière  pondérable  de  l'oxygène. 
Ceci  est  une  des  vérités  fondamentales  de  la  chimie,  et  pour  l'éta- 
blir il  n'a  fallu  rien  moins  que  les  travaux  d'un  siècle  et  demi.  En- 
trevu vers  1630  par  Jean  Rcy,  médecin  du  Périgord,  et  surtout 
par  le  médecin  anglais  J.  Mayow,  qui  écrivait  vers  1CCU,  le  r&le 
de  l'air  dans  les  phénomènes  de  la  combustion  fut  complètement 
méconnu  pendant  la  plus  grande  partie  du  xvirr  siècle.  Une  autre 
théorie  régnait  alors  dans  la  science,  théorie  célèbre,  et  qui  doit  son 
origine  à  Bêcher  (tlG82),  et  son  développement  à  Siahl  (f  1735). 
Tous  les  métaux,  tous  les  corps  combustibles  en  général,  renfer- 
ment un  principe  mllammable,  terre  inflammable  des  métaux  scion 
Bêcher,  phiogisliiiue  d'après  Btahl.  Au  moment  de  la  combustion, 
ce  principe  se  dégage,  et  la  substance  rnmbustible  perd  son  phlo- 
gistique.  La  chaux  métallique,  qui  résulte  de  la  combustion  d'un 
métal,  représente  donc  ce  métal  déphloyisliqué ;  et  lorsqu'on 
chaude  une  telle  chaux  métallique  avec  un  corps  riche  en  phlogis- 
tique,  tel  que  le  charbon,  celui-ci  restitue  le  principe  combustible 
à  la  chaux  métallique  en  le  perdant  lui-même,  et  le  mêlai  est  revi- 
vifié. Tel  est  le  principe  fondamental  de  la  théorie,  du  phlogistique, 
laquelle,  ingénieuse  et  conséquente  dans  son  développement,  bien 
qu'tjbscurcissaril  les  faits,  fait  dépendi  t:  la  combustion  d'une  des- 
truction, d'une  décomposition. 

Celle  erreur  a  été  réfutée  par  Lavoisîer.  Dès  1772,  cet  homme  de 
génie  avait  démontré  que  le  soufre  et  le  phosphore  augmentent  de 
poids  par  l'effet  de  la  combustion  et  avait  admis  que  cette  augmenta- 
lion  de  poids  est  due  à  l'absorption  de  l'air.  Deux  ans  plus  lard,  il 
démontra  ce  point,  et  établit  que  l'augmentation  de  poids  des  mé- 
taux qui  se  convertissent  en  chaux  métalliques,  correspond  exac- 
tement au  poids  de  l'air  absorbé.  Dans  le  cours  de  la  même  année, 
Bayen  établit  que  la  chaux  mercurielle  (oxyde  de  mercure)  peut 
Ctrc  réduite  par  la  chaleur  seule,  sans  addition  de  substances 
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riches  en  phlogistîque,  que  le  poids  du  mercure  revivifié  est 
moindre  que  celui  de  la  chaux  mercuricllc.  et  que  celle  diminu- 
tion de  poids  correspond  au  poids  de  l'air  qui  se  dégage.  Tous 
ces  faits  ébranlèrent  la  théorie  du  phlngistiquc,  et  la  précision  que 
leur  donna  la  découverte  de  l'oxygène,  h  partir  de  )T7i,  acheva  de 
la  ruiner.  Après  avoir  exécuté  sa  mémorable  expérience  sur  la 
composition  de  l'air  (1775),  Layoisier  établit  qoe  la  combustion 
résulte  de  la  combinaison  d'un  corps  combustible,  non  pas  avec 
l'air,  comme  il  l'avait  cru  antérieurement,  mais  avec  un  de  ses  élé- 
ments qu'il  nomma  oxygène.  Tel  est  le  fondement  d'une  nouvelle 
théorie  sur  la  constitution  des  métaux  et  des  attires  corps  simples 
combustibles,  et  celte  théorie  reçut  Icnomd'and'pftfoffisliçu».  Tan- 
disque  Slahl  avait  envisagé  ces  corps  comme  des  toinhinaisons  ren- 
fermant do  pulogistiquc,  et  qui  se  décomposent  pendant  la  com- 
bustion, Lavoisier  les  représenta  comme  des  éléments  qui  se  com- 
binent avec  l'oxygène  pendant  la  combustion.  C'est  ainsi  que 
s'introduisit  dans  la  chimie  moderne  la  notion  des  corpï  simple) 
ou  des  éléments,  et  celte  autre  notion  non  moins  importante,  que 
dans  les  diverses  transformations  qu'ils  peuvent  subir  rien  ne  se 
perd  et  rienne  se  crée.  Telle  est,  dans  l'œuvre  de  Lavoisier,  le  point 
capital,  et  ce  point  demeure  éternellement  acquis  à  la  science. 
C'est  la  base  solide  de  rédidee  de  la  chimie  moderne.  Et  si  quelque 
chose  pouvait  avoir  plos  d'imporlance  que  les  découvertes  mêmes 
du  grand  maître,  ce  serait  sa  méthode,  celte  méthode  qui  con- 
siste à  appliquer  la  balance  à  l'étude  de  tous  les  phénomènes  chi- 
miques, et  qui  est  sienne,  parce  qu'il  en  est,  sinon  le  premier,  du 
moins  le  principal  promoteur. 

Ses  travaux  sur  la  ruinlmstiim  ouf  rtV'li'  à  Liviiisirr  la  vraie 
nature  des  phénomènes  de  la  respiration.  La  respiration  des  ani- 
maux esl  une  combustion  lente,  source  de  la  chaleur  animale. 
Les  matériaux  organiques  que  la  nutr  ition  ne  lixe  pas  dans  nos  tis- 
sus et  ceux  qoi  sont  devenus  impropres  à  la  vie  après  avoir  fait 
partie  de  nos  organes,  doivent  disparaître  de  l'économie  les  uns  et 
lesaulres.  Ils  sont  consumés  par  l'u.ïjp'iie  de  l'air  inspiré.  Absorbé 
dans  les  poumons  par  le  sang  veineux  qu'il  revivifie,  cet  oxygène 
est  charrié  avec  le  sang  artériel  dans  le  système  capillaire.  La. 
dans  les  profoudeurs  mémos  de  nos  tissus,  est  le  siège  des  phéno- 
mènes de  combustion.  Là  est  aussi  le  foyer  de  la  chaleur  animale. 
Un  des  produits  de  celle  combustion,  l'acide  carbonique,  est  ab- 
sorbé par  le  sang  veineux,  et  retourne  avec  lui  dans  les  poumons 
où  il  est  exhalé. 
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Tel  est,  d'après  Lavoisier,  le  rôle  de  l'oxygène  dans  les  phéno- 
mènes de  la  respiration,  et  (elle  est  la  relation  nécessaire  qui  existe 
entre  relie  fun  cl  ion  t-t  la  calorilicalion.  Otle  déeom  erlc  fut  un 
trait  de  lumière  pour  lu  physiologie,  cl,  depuis  la  découverte  de  la 
circulation  du  sang  par  Harvcy,  cette  science  n'en  a  pas  vu  de 
plus  grande. 

Dans  une  atmosphère  privée  d'oxygène,  un  animal  succombe  en 
quelques  instants.  1. 'oxygène  pur  pi'ul  être  respiré  impunément 
pendant  quelque  temps.  M.  Itegnault  '  a  fait  vivre  des  animaux 
dans  des  atmosphères  artilieielles  nvi-nelies  en  oxygène,  et  dans 
lesquelles  la  proportion  de  ce  gaz  a  été  portée  de  37  a  iK  %■  H  « 
constaté  qoe,  dans  une  ulmosiihèi'u  renfermant  2  et  3  fois  plus 
d'oxygène  que  l'air  ordinaire,  des  chiens,  des  lapins,  des  oiseaux 
n'éprouvent  aucun  malaise.  On  peut  donc  admettre  que,  pendant 
une  vingtaine  d'heures,  durée  ordinaire  de  ces  expériences,  les 
animaux  respirent  et  vivent  dans  l'oxygène,  ou  du  moins  dans  une 
atmosphère  très-riche  en  oxygène,  comme  dans  l'air  atmosphé- 
rique. Jin  sei'iiil-il  de  même  à  la  longue  '!  C'est  ce  dont  il  est  per- 
mis de  douter,  si  l'on  lient  compte  de  ec  qui  a  élé  observé  par 
d'autres  auteurs,  qui  ont  vu  des  phénomènes  d'irritation  se  déve- 
lopper au  bout  de  quelque  temps  chez  les  animaux  plongés  dans 
une  atmosphère  d'oxygène.  Itesto  à  savoir  si  ce  gaz  était  parfaite- 
ment pur,  et  si  l'on  avait  [iris  des  pré  cautions  convenables  pour 
faire  disparaître  l'acide  carbonique  expiré. 

Quoi  qu'il  en  soit,  on  a  conseillé  des  inhalations  d'oxygène  en 
vue  de  faciliter  l'hématose,  rendue  difficile  ou  incomplète  par  une 
affection  organique  des  poumons,  par  exemple  dans  les  cas  de 
phlhisie  pulmonaire.  Ksl-il  hesnin  d'ujoulcr  que  ces  conseils  ont 
été  mis  en  pratique  sans  le  moindre  succès? 
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On  sait  que  les  décharges  répétées  d'une  bonne  machine  élec- 
trique développent  une  odeur  particulière,  la  même,  sans  doute, 
que  celle  qui  se  manifeste  dans  les  espaces  traversés  par  la  foudre. 
En  1840,  M.  Sehcenbein  a  émis  l'opinion  que  ce  phénomène  était 
dù  à  la  production  d'un  corps  particulier  qu'il  a  nommé  ozone1. 

i.  Ann.  de  chimie  et  de  phyiigue,  3-  sàrio,  U  XXVI,  p.  m. 
S.  l)o  9|u,  je  sens. 
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11  a  indiqué  divers  modes  de  formation  de  ce  corps  et  en  a  fait 
connaître  les  principales  propriétés. 

Plus  tard,  d'autres  observateurs,  MM.  Marignac,  de  la  Rive,  Wil- 
liamson,  Becquerel  et  Fremy,  Baumerl,  Andrews,  etc.,  onl  étudié 
avec  attention  1rs  circonstances  dans  lesquelles  l'ozone  prend  nais- 
sance, et  se  sont  appliqués  à  en  dévoiler  lu  véritable  nature.  On 
admet  généralement  que  ce  corps  constitue  mie  modification  parti- 
culière de  l'oxygène.  L'air,  dit-on,  en  renferme  quelquefois  des 
traces,  et  il  n'est  pas  impossible  que  l'ozone  intervienne  dans  quel- 
ques-uns des  grands  phénomènes  physiologiques  qui  s'accomplis- 
sent dans  le  sein  de  notre  atmosphère. 

Modes  de  formation  de  l'ozone.  —  I".  L'ozone  se  furme,  comme 
nous  l'avons  indiqué  plus  haut,  par  le  passage  d'étincelles  élec- 
triques a  travers  l'oxygène  ou  l'air.  Pour  le  démontrer,  il  suffit  de 
présentera  l'extrémité  dune  pointe  terminant  le  conducteur  d'une 
bonne  machine  électrique  un  papier  imprégné  d'amidon  et  d'iodure 
de  potassium  et  léfièremeiil  humecté  A  l'endroit  où  le  papier  est 
frappé  par  l'aigrette  électrique  qui  s'échappe  de  la  pointe,  il  bleuît 
rapidement.  Cet  effet  est  dû  a  l'ozone  formé.  Cette  substance  est 
douée,  en  effet,  de  propriétés  oxydantes  bien  plus  énergiques  que 
celles  qui  caractérisent  l'oxygène  lui-même.  Comme  le  chlore,  elle 
décompose  l'iodure  de  potassium  à  la  température  ordinaire  en 
mettant  l'iode  a  nu;  cet  iode  bleuit  instantanément  l'amidon  dont 
le  papier  est  imprégné. 

Pour  démontrer  la  formation  de  l'ozone  pendant  le  passage  de 
décharges  électriques  à  travers  l'oxygène,  on  peut  opérer  comme 
il  suit  : 

On  remplit  d'oxygène  pur  un  tube  dans  lequel  on  a  scellé  deux 
fils  de  platine.  On  renverse  ce  tube  sur  un  bain  d'iodure  de  potas- 
sium amidonné,  et  on  enlève  une  partie  du  gaz,  de  manière  à  faire 
remonter  le  liquide  dans  le  tube.  On  fait  ensuite  passer  à  travers 


ozoné,  c'est-à-dire  charge  d'ozone  (fig.  7). 

Lorsqu'on  fait  passer  une  série  d'étincelles  électriques  a  travers 


icopique.  Il  bleuit  rapidement  dans  une  itmiMphtre  oionée.  Cet  effet  e)l  du  à  la. 
réaclioa  jUr  l'amidon  de  l'iode  mil  1  nu  par  l'oiooe. 


liiicciles  électriques,  et  l'on  voit  le  liquide 
ileuir  rapidement  au  contact  de  l'oxygène 
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un  tube  renfermant  de  l'oxygène,  une  petite  partie  seulement  de 
eel  oxygène  est  transformée  en  ozone.  M.  Andrews  a  fait  voir  que 
la  nature  de  la  décharge 
influe  sur  la  proportion  d'o- 
zone formée.  Les  décharges 
obscures  sont  plus  efficaces, 
sous  ce  rapport,  que  les 
étincelles  d'une  machine 
électrique  ordinaire,  el  sur- 
tout que  celles  d'une  ma- 
chine d'induction  delluhm- 
korff. 

Lorsque  le  tube  rempli 
d'oxygène,  a  travers  lequel 
on  fait  passer  les  étincelles, 
est  très-élroit,  cl  qu'on  a 
soin  d'ailleurs  d'y  placer 
une  lame  d'argent  humide 
qui  absorbe  l'ozone  au  fur 
et  a  mesure  qu'il  se  forme, 
un  parvient  à  convertir  une  partie  notable  de  l'oxygène  en  ozone. 
Dans  ces  conditions,  MM.  Becquerel  et  Fremy  sont  parvenus  a 
transformer  en  ozone  les  2/3  de  l'oxygène  que  renfermait  le  luhc. 

Ils  ont  réussi  même  a  transformer  la  totalité  de  l'oxygène  en 
ozone  en  employant  uu  Inbe  Ires-étroit  el  traversé,  pendant  dix- 
huit  heures,  d'une  exlré- 
i  .        milÉ  à  l'autre  par  les  étin- 

-□^-^ — iot-t^-t,  -  ce„es  ^  fl) 

p'3-  8-  On  avait  pensé  que  l'oxy- 

gène ne  se  transformait  en  ozone,  par  l'étincelle  électrique,  qu'à 
la  condition  de  renfermer  des  traces  d'humidité.  Il  n'en  est  rien  : 
la  formation  de  l'ozone  a  lieu  dans  l'oxygène  parfaitement  sec. 

On  a  remarqué  que  le  volume  du  gaz  oxygène  subit  une  con- 
traction parl'effet  de  sa  transformation  partielle  en  ozone.  Ce  fait 
important  a  été  établi  par  SI.  Andrews,  qui,  pour  le  démontrer, 
a  employé  la  disposiliun  suivante  : 

Dans  le  tube  ab  (fig.  !))  sont  scellés  deux  fils  de  platine.  Ce 
luhe  est  rempli  d'oxygène;  il  est  lerminé  par  un  tube  capillaire 
b  c  d  e,  dont  les  branches  rf  et  e  renferment  de  l'acide  sulfurique 
servant  d'index.  Avant  l'expérience,  l'acide  arrive  à  un  certain  ni- 
veau dans  le  tube  d.  Après  avoir  fait  passer  une  série  d'étincelles 
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électriques,  on  remarque  à  la  fin  de  l'expérience,  l'appareil  étant 
placé  dans  les  mêmes  conditions  de  température  cl  de  pression, 
que  lit  colonne  d'acide  sulfurique  a  remonté  dans  le 
tube  d,  ce  qui  prouve  que  le  volume  de  l'air  a  dimi- 
nué dans  le  tube  abc.  Dans  ces  conditions,  la  con- 
traction maximum  que  M.  Andrews  ail  observée  a  été 
de  1/12  du  volume  total  du  gaz  oxygène. 

2°.  L'ozone  se  forme  eu  petite  quantité  dans  l'élcc- 
trolyse  de  l'eau.  One  l'on  décompose  l'eau  pure,  ou  \ 
mieux  encore  l'eau  additionnée  d'acide  sulfurique  à 
l'aide  d'une  puissante  pile  de  Bunsen  ou  de  Grave, 
l'oxygène  dégagé  au  pôle  positif  sera  doué  d'une  odeur 
particulière  :  il  séparera  l'iode  de  l'iodure  de  potas-  \ 
sium  et  convertira  l'argent  en  peroxyde.  Ces  effels  sont 
dus  à  la  présence  dans  cet  oxygène  d'une  petite  quan- 
tité d'ozone.  Plusieurs  conditions  sont  nécessaires  pour 
que  cette  expérience1  réussisse.  Le  pôle  positif  doit  dire  a 
en  or  ou  en  platine  ;  un  métal  oxydable,  ou  même  l'ar- 
gent, absorberait  l'ozone.  Le  liquide  électroly tique  doit 
Être  maintenu  à  une  basse  température  et  ne  doit  renfermer  aucune 
subslance  capable  d'absorber  l'ozone.  La  présence  de  matières 
minérales  capables  de  s'oxyder,  d'hydracides,  de  chlorures,  bro- 
mures, iodures,  de  matières  «r^miques,  ete.,  empêcherait  la  for- 
mation de  l'ozone.  La  présence  de  certains  acides  la  favorise.  On 
a  remarqué  qu'on  obtient  la  plus  grande  quantité  d'ozone  par  l'é- 
leelrolyse  de  l'eau  chargée  d'acide  chromique  renfermant  de  l'aeide 
sulfurique  (Baumert).  10  litres  de  gaz  tonnant,  formé  par  la  dé- 
composition de  celte  solution,  peuvent  renfermer  1  milligramme 
d'ozone. 

M.  Andrews  recommande  de  soumettre  a  l'éleclrolyse  un  mé- 
lange de  1  volume  d'acide  sulfurique  et  de  3  volumes  d'eau. 

3°.  L'ozone  se  forme  pendant  l'oxydation  lente  de  certaines  sub- 
stances, parmi  lesquelles  il  faut  citer  surtout  le  phosphore  (Schœn- 
bein).  Que  l'on  introduise  dans  un  grand  flacon,  renfermant  une 
couche  d'eau  à  la  température  de  30°,  des  bâtons  de  phosphore  h 
surface  parfaitement  nette,  de  manière  qu'ils  ne  plongent  que  par- 
tiellement dans  l'eau,  le  phosphore  ne  tardera  pas  ù  émettre  des 
vapeurs  cl  à  luire  dans  l'obscurité.  Qu'on  agile  de  temps  en  lemps, 
pour  mettre  de  nouvelles  surfaces  de  phosphore  en  contact  avec 
l'air,  et  l'on  percevra  bientôt  l'odeur  pénétrante  de  l'ozone,  bien 
distincte  de  celle  du  phosphore  lui-même.  Au  bout  de  douze  heures, 
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l'atmosphère  du  flacon  est  assez  chargée  d'ozone.  On  le  renverse 
alors  sur  une  cure  pour  enlever  le  phosphore  et  pour  renouveler 
l'eau,  et  on  apte  à  plusieurs  reprises  avec  de  l'eau  pour  enlever 
les  vapeurs  acides.  L'air  qui  reste  dans  le  flacon  est  fortement 
ozoné,  c'est-â-dirc  chargé  d'ozone,  ce  dont  il  est  facile  de  s'as- 
surer par  l'action  qu'il  exerce  sur  l'iodure  de  potassium  mêlé 
d'amidon. 

M.  Schœubein  pense  que  la  formation  de  l'ozone  précède  l'oxy- 
dation lente  du  phosphore  et  eu  est  la  condition  indispensable  II 
appuie  cette  opinion  sur  ce  fait  que  toutes  les  circonstances  qui 
empêchent  celle  oxydation  lente  s'opposenl  aussi  à  la  formation 
de  l'ozone,  que  l'oxydation  lente  du  phosphore  ne  s'etfertue  jamais 
sans  qu'il  se  produise-  île  l'ozone,  etc.  On  sait  que  le  phosphore  ne 
luit  pas  et  ne  s'oxyde  pas  a  la  température  et  à  la  pression  ordi- 
naires dans  l'oxygène  pur.  Dans  ces  conditions,  poiol  d'ozone  formé. 
Mais  si  l'on  chauffe  le  phosphore  a  30°,  ou  qu'on  raréfie  l'almo- 
sphÈre d'oxygène  de  manière  à  la  diluer  comme  l'oxygène  est 
dilué  dans  l'air,  aussitôt  le  phosphore  commence  ù  luire  et  a 
s'oxyder,  et  en  même  temps  il  se  forme  de  l'ozone.  La  formation 
de  l'ozone  par  le  phosphore  est  empêchée  par  la  présence  de  cer- 
tains corps,  tels  que  la  vapeur  nilreuse,  l'acide  sulfureux,  l'hy- 
drogène sulfuré,  l'hydrogène  carboné,  lorsque  ces  gaz  sont  mé- 
langés à  l'air,  même  en  petite  quantité.  On  sait  depuis  loogtemps 
que  les  mêmes  gaz  empêchent  aussi  le  phosphore  de  luire  dans 
l'obscurité.  II  est  certain  que  ces  faits  établissent  une  corrélation 
entre  les  deux  phénomènes  dont  il  s'agit. 

■4°.  Lorsqu'on  expose  au  soleil  un  flacon  rempli  jusqu'au  quart 
d'essence  de  térébenthine  et  qu'on  agile  vivement  cette  essence 
avec  de  l'air,  elle  se  montre  bientôt  chargée  d'ozooe,  car  elle  pos- 
sède des  propriétés  oxydantes  tiès-éii  civiques.  Kii  effet,  agitée 
util  ...luii-.«i  ,1,-  .ulfjl.  'I  imliKv  ->u  .1  j>  Hrlfurrin.  .  lit 
décolore  rapidement  la  première  et  oxyde  l.i  seconde,  avec  déga- 
gement de  chaleur.  Agitée  avec  une  solution  de  sulfate  ferreux, 
elle  en  précipite  du  simssiilfate  lerrique.  Elle  sépare  l'iode  d'une 
solution  d'iodure  de  potassium. 

Ces  effets  soot  dus  à  la  présence  de  l'ozone  dans  cette  essence. 
Abandonnée  pendant  longtemps,  elle  finit  par  s'oxyder  elle-même 
aux  dépens  de  cet  ozone  qui  la  résiniQe.  L'oxydation  lente  de  l'es- 
sence succède  donc,  quoiqu'il  un  certain  intervalle,  à  la  formation 
de  l'ozone.  (Schronbein.) 

L'essence  d'amandes  amères  montre  des  phénomènes  analogues  : 
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Agitée  au  soleil  aveu  de  l'air,  elle  se  charge  rapidement  d'ozone. 
Il  est  facile  de  s'assurer,  en  effet,  que  cette  essence  ozonée  déco- 
lore rapidement  le  snll'alc  tl'indign;  mais  elle  ne  conserve  pas  long- 
temps l'ozone  dont  elle  est  chargée,  et  qui  la  convertit  bientôt  en 
acide  hciizolqne. 

Le  fait  bien  connu  de  U  iraiisloriiirilirm  tic  l'essence  d'amandes 
amères  en  acide  benzolquc  a  été  comparé  depuis  longtemps  à  une 
combustion  lente  analogue  à  celle  que  subit  le  phosphore  à  l'air. 
Dans  ce  cas  encore,  M.  Schcisnhein  admet  que  l'ozone  se  forme 
pendant  la  combustion  lente  dont  il  est  en  même  temps  l'indispen- 
sable agent. 

3°.  Lorsqu'on  traite  certains  bioxydes  par  l'acide  sidmriquo,  il  su 
(Ic{î;i.kc,  comme  ou  sail,  de  l'oxygène.  M.  ilouïcaii  a  l'ait  voir  que 
l'oxygène  que  l'acide  sulmrique  dégage  à  une  basse  température 
du  bioxyde  de  barinm  renferme  de  l'ozone.  L'appareil  qu'il  em- 
ploie se  compose  d'un  ballon  à  2  tubulures  fermées  par  deux  bou- 
chons de  verre  usés  à  l'émerî  {fig.  10).  L'un  de  ocs  bouchons  est 
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percé  d'un  trou  dans  lequel  s'engage  à  frottement  l'extrémité  rodée 
d'un  tube  de  dégagement  :  on  introduit  dans  le  ballon  de  l'acide 
sulmrique  ruonohydraté,  et  on  y  projette  peu  à  peu  de  petits  frag- 
ments de  bioxyde  de  barium,  en  ayant  soin  de  plonger  le  balbn 
dans  un  bain-mari  e  dont  la  température  ne  doit  pas  dépasser 
75  degrés. 

M.  Scbœnbein  s'est  assuré  que  dans  la  décomposition  du 
peroxyde  d'argent  par  l'acide  sulfurique  en  excès,  il  se  pro- 
duit de  l'ozone.  Tout  récemment,  il  a  recommandé  le  pro- 
cédé suivant  pour  la  préparation  de  ce  corps  :  11  inlroduit  du 
bioxyde  de  barium  finement  pulvérisé  dans  une  solution,  faite  à 
froid,  de  permanganate  de  potasse  dans  l'acide  sulfurique  pur.  11 
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admet  que  l'ozone  foni lis  dans  celle  réaction  constitue  celle  variété 
particulière  d'oxygène  aclif  qu'il  a  nommée  antozone. 

Propriétés  de  l'ozone.  —  L'ozone  n'a  pas  encore  été  oblenu  à 
l'état  de  purclé.  Il  est  toujours  mélangé  a  un  énorme  excès  d'air 
du  d'oxygène.  II  y  parait  contenu  sous  forme  d'un  gaz  incolore, 
doué  d'une  odeur  particulière  et  tellement  pénétrante  que  77^7^ 
d'ozone  la  communique  encore  à  l'air  il'nne  Tti ljiil il-i  tr  sensible.  Lors- 
qu'on chauffe  l'air  nu  l'oxygène  ozones  à  une  tempéralure  comprise 
entre  250°  et  300",  colle  odeur  disparaît  avec  l'ozone  lui-même.  La 
chaleur  détruit  donc  ce  corps.  El  celte  destruction  esl  accompagnée 
d'une  augmentation  de  volume  qui  correspond  exaclemenl  à  la  con- 
Iraclion  qu'on  observe  au  moment  de  la  formation  de  l'ozone.  (An- 
drews.) 

L'ozone  est  insoluble  dans  l'eau.  Il  n'est  absorbé  ni  par  l'acide 
sulfurique  ni  parle  chlorure  de  calcium  sec. 

Il  est  doué  de  propriétés  oxydantes  incomparablement  plus 
énergiques  que  i  viles  de  l'oxygène.  Il  convertil  rapidement  l'argent 
humide  en  peroxyde  noir  AgO;.  II  décompose  l'irulure  de  potas- 
sium, en  présence  de  l'eau,  en  metlanl  l'iode  à  nu.  Celte  réaction 
fournit  un  moyen  facile  de  découvrir  l'ozone. 

11  transforme  rapidement  le  phosphore  en  aride  pliosphorique. 
l'arsenic  et  l'acide  arsénieux  en  acide  arsénique,  l'acide  sulfureux 
et  l'acide  sulfhydnquc  en  acide  sull'urique,  l'acide  hypoazotique 
en  acide  azotique.  Kn  présence  de  hases  énergiques  comme  la  po- 
tasse ou  la  chaux  délayée  dans  l'eau,  il  oxyde  le  gaz  azote  et  le 
convertit  en  acide  azotique.  M.  Scliu'obein  ayanl  agité  3,000  litres 
d'air  ozoné  avec  un  lait  de  chaux,  et  ayant  décomposé  par  le  car- 
bonate de  potasse  l'azotate  de  chaux  forme,  a  préparé  ainsi 
5  grammes  de  ni  Ire.  L'ammoniaque  esl  oxydée  par  l'ozone  et  trans- 
formée en  azolatc.  (Haumert.) 

L'ozone  sec  est  rapidement  absorbé  par  l'iode  el  par  le  mercure 

L'arsenie,  l'antimoine,  le  zinc,  le  Ter,  l'élain,  le  bismuth,  le  plomb 
sont  énergiquement  oxydés  par  l'ozone  en  présence  de  l'humi- 
dité; les  sels  de  protoxyde  de  fer  neutres  sont  convertis  en  sous- 
sels  de  sesqnioxyde.  Dans  les  sels  manganeux,  l'ozone  forme  un 
précipité  brun  d'hydrate  de  peroxyde.  Si  l'on  trace  sur  du  papier 

■I  1  ■   1  ■  "< r- -■■  J  -  riMnç-inFiLV  <  'i  ■  if  11  ■ 

lèrrs,  coinplètenienl  invisibles,  après  la  dessiccation,  brunissent  ra- 
pidement dans  une  almosplière  nzonée. 

Les  matières  organiques  sont  très-énergique  ment  oxydées  el 


OZONE.  45 
souvent  détruites  par  l'ozone.  Le  prussiate  de  potasse  jaune  esl 
converti  en  prussiate  rouge;  la  solution  d'indigo,  la  teinture  de 
tournesol  sont  décolorées;  l;i  teinture  dp  gaïac,  au  contraire,  bleuit 
sous  l'influence  de  l'osons,  propriété  que  M.  Schconbcin.a  souvent 
mise  à  profit  pour  découvrir  el  caractériser  ce  principe. 

L'ozone  attaque  immédiatement  et  délruit  complètement  le 
caoutchouc.  De  là  la  nécessité  d'éviter  l'emploi  de  cette  matière  dans 
toutes  les  opérations  où  l'on  veut  former  et  recueillir  de  l'ozone.  Les 
bouchons  de  liége  sont  attaqués,  surtout  lorsqu'ils  sont  humides. 
Si  l'on  verse  dans  un  flacon  renfermant  de  l'air  ozoné  une  petite 
quantité  de  blanc  d'œuf  ou  de  sang,  l'ozone  disparaît  immédiate- 
ment en  se  portant  sur  ces  matières  organiques. 

Chose  singulière,  dans  quelques  cas  l'ozone  agit  comme  un  dés- 
oxydanL  Ainsi  il  réduit  l'eau  oxygénée  el  le  peroxyde  de  barium 
avec  dégagement  d'oxygène  ordinaire;  et  cet  oxygène  provient  soit 
du  peroxyde,  soit  de  l'ozone,  comme  le  fait  voir  l'équation  sui- 
vante : 

00!  4.  MO.O  =  20»  +  110 

Oione.     P-cni^Je  Oijgène.  Elu. 
(Eiu  oiISÉn(t.) 

Des  quantités  illimitées  d'ozone  sec  sont  décomposées  par  les  per- 
oxydes de  manganèse  et  de  plomb,  par  l'oxyde  noir  de  cuivre  el 
par  l'argent  sec.  Ces  corps  n'é[H'ouveul  aucun  changement  de  poids 
en  décuEiijiosaiil  l'o/om.'  :  ils  semblent  agir  par  leur  simple  con- 
tact. Mais  il  esl  probable  qu'ils  sont  d'abord  oxydés  par  une  por- 
tion de  l'ozone,  el  que  les  peruxydes  ou  acides  métalliques  formés 
sont  ensuite  réduits  par  une  autre  portion  de  l'ozone  avec  dégage- 
ment d'oxygène  ordinaire,  comme  dans  le  cas  de  l'eau  oxygénée. 
Ainsi  l'argent  sec  forme  d'abord,  avec  l'ozone,  du  peroxyde  d'ar- 
genL  Celui-ci  réduit  ensuite  une  autre  portion  de  l'ozone  avec  for- 
mation d'argent  métallique  el  d'oxygène  libre. 

AgOO  +  SOO*  =  Àg  +■  «P 

On  comprend  que  ces  alternatives  d'oxydation  et  de  réduction 
puissent  continuer  in  dé  Qui  ment. 

Nature  de  l'ozone.  —  11  résulte  de  ce  qui  précède  que  l'ozone 
est  un  oxydant  d'une  ineimiparablo  énergie.  La  nature  de  ce  corps 
a  été  le  sujet  d'une  grande  cunlroversc.  M.  Scuœnbein  avait 
pensé,  dans  l'origine,  que  l'ozone  était  un  principe  nouveau,  un 
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des  éléments  de  l'azote,  qu'il  regardait  comme  un  corps  composé. 
D'un  autre  côté,  il  semblait  résulter  des  recherches  de  MM.  Mari- 
gnac  et  de  la  Rive  que  l'ozone  n'était  autre  chose  que  de  l'oxygène 
dans  un  état  particulier.  Celte  conclusion  a  êle  fortifiée  par  les  ex- 
périences de  MM.  Becquerel  et  Frcmy,  qui  ont  nommé  l'ozone 

oxyuëtie  clfrlrisi'.  IfiHiln-s  chimistes  nul  |.CÈ]sr  que  les  effets  oxy- 
dants attribués  à  ce  principe  pouvaient  être  d|is  à  de  la  vapeur 
d'eau  oxygénée  HO».  M.  Williamson  a  défendu  avec  talent  cette 
opinion,  A  laquelle  M.  Sclueidiein  s'était  lui-même  rallié,  et  qui 
trouvait  d'ailleurs  un  véritable  appui  dans  ce  fait  que  l'humidité  fa- 
vorise la  formation  de  l'ozone  pur  l'aclion  de  l'étiiu  file  électrique. 
Plus  tard,  M.  Baumert  a  soutenu  que  le  principe  oxydant  formé  par 
l'éleclrolysc  de  l'eau  n'élait  point  de  l'eau  oxygénée  ordinaire  HO1, 
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d'hydrogène,  un  vrai  tritoxyde  HO1. 
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c  deux  principe: 

;  parfaitement  distincts  par  leur  na- 

lure  :  le  triloxyde  d'hydrogène  provenant  l'élfetrolyse  de  l'eau, 
et  l'oxygène  allotropique  formé  sous  l'influence  de  l'étincelle  élec- 
trique. Ces  conclusions  n'ont  point  été  adoptées  par  tous  les  chi- 
mistes. 

Contrairement  aux  assertions  de  MM.  Williamson  et  Baumcrt, 
M.  Andrews  a  avancé  ce  fait,  que  l'ozone  olilenu  par  voie  électro- 
lytique  et  séché  avec  soin  n'abandonne  jamais  de  l'eau  lorsqu'on 
le  décompose  par  la  chaleur. 

Ayant  observé  que  la  formation  de  l'ozone  est  accompagnée 
d'une  contraction  de  l'oxygène,  le  même  auteur  a  conclu  de  ce 
fait  que  l'ozone  est  de  l'oxygène  condensé.  Ses  premières  expé- 
riences l'avaient  conduit  a  admettre  que  la  densilé  de  l'ozone  était 
quatre  fois  plus  considérable  i|iie  l'i  densité  de  l'oxygène,  ce  qui  con- 
duisait a  admettre  pour  ce  corps  la  formule  O4.  Bien  que  ces  con- 
clusions nient  été  modifiées  plus  rén-mment  par  leur  auteur  môme, 
elles  ne  semblent  p;i-  éloignées  de  ht  vérité,  (in  en  jugera  par 
l'mlcrprélalion  donnée  par  M.  Udling  aux  dernières  expériences 
de  M.  Andrews. 

Voici  d'abord  une  de  ces  expériences  :  dans  un  tube  abcd(fig.H), 
il  a  introduit  une  petite  ampoule  de  verre  Irès-mincc  remplie  d'iodure 
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de  potassium  ou  de  mercure,  puis  il  a  rempli  le  lube  d'oxygène  et 
a  fail  passer  des  décharges  obscures  par  les  fils  de  plntine  m  et  n. 
Le  maximum  de  contraction  ayant  clé  obtenu  par  suite  de 

l'iodure  de  potassium  ou  le  mercure  '.  L'iodure  ayant 
absorbé  l'ozone,  le  tube  a  été  chauffé  à  300°.  Apres  le 
refroidissement  on  n'a  observé  aucune  augmentation  de 
volume, .  preuve  que  tout  l'ozone  avait  été  absorbé  par 
l'iodure  ou  par  le  mercure.  Mais,  chose  singulière,  celte 
absorption  n'a  donné  lieu  à  aucune  diminution  de  vo- 

vtilumc  du  gaz  renfermant  de  l'ozone  et  le  volume  du 
gaz  dépouillé  d'ozone  étant  exactement  le  infime.  Ce  fail 
singulier  conduit  à  celte  alternative  :  ou  que  l'ozone  est 
tellement  contracté  qu'il  n'occupe  aucun  volume  appré- 
ciable, ou  que,  lorsqu'il  se  détruit,  il  met  en  liberté  un 
volume  d'oxygène  ordinaire  exactement  égal  nu  sien.  C'est 
a  cette  dernière  conclusion  que  s'est  arrêté  M.  Odling,  "!JJ 
supposant  que  l'ozone  est  de  l'oxygène  condensé,  et  que  ^  M 
dans  sa  réaction  sur  l'iodure  île  potassium  une  partie  de 
cet  oxygène  est  absorbée,  et  que  l'autre  partie  est  de  nouveau  mise 
en  liberté.  L'équation  suivante  représente,  dans  celte  hypothèse, 
l'action  du  mercure  sur  l'ozone  : 

03  +  Hg  =  HgO  +  0» 


D'après  M.  Odling,  la  molécule  de  l'ozone  serait  exprimée  par  la 
formule  0\  et  ce  corps  représenterait  eu  quelque  sorte  de  l'eau 
oxygénée  dans  laquelle  l'atome  d'hydrogène  serait  remplacé  par  de 
l'oxygène. 


En  résumé,  les  expériences  de  M.  Andrews  ont  mis  hors  de 
doute  ce  fait  que  l'ozone  obtenu  par  l'action  des  décharges  électri- 


k.  Dans  cei  expériences,  on  a  soin  J'. 

l'iodure  de  potutium  «olide  et  huioei 
lentement  qu'il  se  forme  de  la  potaii 
ir  parti  ùe  ce  fait  pour  préparer  uu  p» 
lier  iio  tournesol  rouge  imprégné  d'io- 
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quos  sur  l'oxygène  est  de  l'oxygène  condensé.  En  ce  qui  concerne 
l'oxygène  obtenu  par  l'élcctrolyse  de  l'eau,  les  expériences  de 
MM.  Andrews  et  Tail  d'une  part,  et  celles  de  MM.  Williamson  et 
Baumcrt  de  l'autre,  sont  contradictoires;  les  premiers  observa- 
teurs admettent  l'identité  des  deux  espèces  d'ozone,  les  derniers 
admettent  que  l'oxygène  éleelrulylique  constitue,  un  peroxyde  d'hy- 
rirogciic.  De  nouvelles  recherches  décideront  ce  point. 

Dans  ces  derniers  temps,  M.  Sclicenbein  a  été  conduit  à  admettre 
deux  espèces  d'ozone  nu  d'oxygène  actif  :  l'un  serait  un  oxygène 
négatif  5,  qu'il  nomme  ozone  :  r'csl  l'ozone  ordinaire;  l'autre  serait 
un  oxygène  positif  m,  qu'il  nomme  nniozone.  L'ozone  formé  par 
l'action  df  l'acide  siilfurique  nir  If  prnn.lii^nuilc  de  polasse  ou 

sur  le  peroxyde  de  barium,  constituerait,  d'après  M.  Sehccnbein, 
celle  vanété  particulière  de  l'oxygène  artif  (a  ni  ozone).  Par  leur 
combinaison,  l'ozone  cl  l'anlozone  formeraient  l'oxygène  ordi- 
naire. 


L'existence  de  l'antozone  comme  corps  distinct  de  l'ozone  ne 
nous  parait  pas  suffisamment  démontrée. 

EAU 

On  sait  que  l'eau  a  élé  considérée  pendant  longtemps  comme  un 
élément.  Ou  avait  même  pensé  que.  par  une  ébuililuiii  prolongée. 

elle  pouvait  se  transformer  en  terre;  mais  Lavoisicr  a  montré,  en 
1773,  que  la  matière  terreuse  dont  on  avait  observé  la  formation 
provenait  des  vases  de  ^  erre  dans  lesquels  on  avait  t'ait  bouillir  l'eau  ; 
celle-ci  en  avait  dissous  quelques  parties  par  suite  d'une  ébullilion 
prolongée.  Cavendish  s'est  assuré  dès  1781  qu'il  se  forme  de  l'eau 
par  la  combustion  de  l'hydrogène.  Ses  expériences  ayant  été  rap- 
portées a  Wall  en  1783,  celui-ci  en  conclut  que  l'eau  est  un  com- 
posé d'hydrogène  (air  inflammable)  cl  de  phlogisliquc.  C'est  a.  La- 
voisicr que  revient  l'honneur  d'avoir  reconnu  le  premier  la  compo- 

llodo,  il  se  forme  de  la  poUlie  qui  bleuit  le  papier.  [1  est  à  remarquer  que  dan* 
touleicci  réaction  oùl'oione  i  i i 1 1 ] n c -"=  l'imi.-  il<-  l'iinlure  de  [lolin-ium  neutre,  on  n 
en  prépuce  l'iode  libre  et  la  potaïto  caustique  qui  »W  formée,  et  il  «mule  que 
eei  deui  corpi  doraient  riat/ir  de  nmiïeau  l'un  tur  l'autre  :  il  y  a  là  un  tait  qui 
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silion  de  l'eau,  et  de  l'avoir  établie  par  la  synthèse  et  par  l'analyse. 
En  1783  il  tlt,  conjointement  avec  Laplace,  la  synthèse  de  l'eau  par 
la  combustion  de  l'hydrogène.  Il  confirma  ainsi  l'expérience  de 
Cavendish,  et  rectifia  la  conclusion  de  Walt  en  disant  le  premier, 
dans  le  langage  de  la  chimie  antiphlogistique,  que  l'eau  est  un  com- 
posé d'hydrogène  et  d'oxygène. 

Dans  celte  première  expérience  synthétique,  Lavoisier  et  Laplace 
ne  recueillirent  que  5  drachmes  d'eau.  Plus  tard,  Monge  en  forma 
une  quantité  pesant  ,1  onces  2  scrupules  et  43  grains,  et  bientôt 
après  Lavoisier  et  Meusnier  en  obtinrent  5  onces  4  scrupules  et 
4S>  grains  (environ  160  grammes). 

Dans  la  même  année  1183,  Lavoisier  a  donné  la  démonstration 
analytique  de  la  composition  de  l'eau  en  décomposant  celle-ci  par 
le  fer.  Il  a  conclu  de  ses  premières  expériences  que  l'eau  renferme, 
en  volumes,  12  parties  d'oxygène  et  22,9  parties  d'hydrogène  (au 
lieu  de  34,  qui  est  le  chiffre  exact),  et  que  sa  composition  pondérale 
était  représentée  par8G,!1  parties  d'oxygène  et  13,1  parties  d'hydro- 
gène (les  chiffres  exacts  sont  0  88,89,  et  H  11,11). 

On  voit  que  les  résultais  obtenus  par  Lavoisier  dès  1183  ne  s'é- 
loignent pas  beaucoup  de  ceux  qu'on  a  obtenus  plus  tard  à  l'aide 
des  méthodes  que  nous  allons  exposer  sommairement.  Ces  mé- 
thodes diffèrent  suivant  qu'on  procède  par  voie  d'analyse  ou  par 
voie  de  synthèse. 

1°  Méthodes  analytiques  propres  à  déterminer  la  composition  de 
l'eau.  —  Celle  de  Lavoisier  est  la  suivante  : 

Décomposition  de  l'eau  par  le  fer.  — Dans  un  tube  de  porcelaine, 
on  introduit  un  faisceau  de  fils  de  fer  dont  le  poids  est  exactement 
déterminé. 

On  place  le  tube  de  porcelaine  AB  dans  un  fourneau  h  réver- 
bère. Dans  l'une  des  ouvertures  de  ce  tube  s'engage  le  co!  d'une 
pelile  cornue  C  renfermant  de  l'eau,  dans  l'autre  un  tube  E  propre 
a  recueillir  les  gaz  (fig.  12). 

Le  lube  de  porcelaine  étanl  chauffe  au  rouge,  on  fait  passer  len- 
tement la  vapeur  d'eau  sur  le  fer  incandescent.  Elle  est  décompo- 
sée: l'oxygène  se  porte  sur  le  fer  qui  s'oxyde,  l'hydrogène  est  mis 
en  liberté  et  recueilli  dans  une  cloche.  Dans  cette  expérience,  le 
fer  augmente  do  poids,  et  cette  augmentation  représente  le  poids  de 
l'oxygène  primitivement  contenu  dans  l'eau  décomposée;  le  poids 
de  l'hydrogène  se  déduit  du  volume  de  ce  gaz  qui  a  été  recueilli. 

Ékarohjsc  de  l'eau.  —  Un  moyen  plus  simple  et  plus  exact 
d'analyser  l'eau  consiste  à  la  décomposer  par  la  pile. 


long  des  fils,  et  se  rassemblent  dans  les  pelites  éprouvetlcs  gra- 
duées A  et  B  :  l'hydrogène  dans  celli'  qui  correspond  au  pôle  né- 
gatif,  l'oxygène  dans  celle  qui  correspond  au  pùle  positif.  On  recon- 
naît que  le  volume  de  l'hydrogène  est  double  de  celui  de  l'oxygène. 

2°  Méthoda*  synthétiques.  —  Les  deux  gaz  hydrogène  en  oxygène 
qui  résultent  de  la  décomposition  de  l'eau  peuvent  Cire  unis  par 
synthèse.  Leur  combinaison  s'accomplit  sous  l'influence  de  l'étin- 
celle électrique  dans  des  instruments  qu'on  nomme  eudiomètres. 
Que  l'on  introduise  dans  un  eudiomèlre  a  mercure  (fig.  14)  100  vo- 
lumes de  gaz  hydrogène  cl  100  volumes  de  gaz  oxygène,  qu'on  ap- 
proche du  boulon  supérieur  de  l'eudiomètre  le  plateau  chargé  d'un 
électrophore,  l'autre  boulon  du  tube  cudiomclrique  étant  en  com- 
munication, par  le  moyen  d'une  chaînette,  avec  le  mercure  et  avec 
le  sol,  une  étincelle  éclatera  dans  l'intérieur  du  mélange  gazeux  el 


la  combinaison  s'accomplira  avec  production  d'une  vive  lumière; 

égal  au  quarl  du  volume  primitif  des  deux  gaz,  sera  formé  par 
50  volumes  d'oxygène  pur.  Tout  l'hydrogène  a  disparu  en  se  com- 
binant avec  TjO  volumes  d'oxygène  pnur  former  de  l'eau  qui  s'est 
condensée.  On  conclut  de  celle  expérience  que  l'eau  résulte  de  la 
combinaison  de  2  volumes  d'hydrogène  avec  1  volume  d'oxygène. 
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Au  lieu  de  l'eudiomètre  à  mercure  que  nous  venons  de  décrire, 
on  peut  employer  Veudiomitre  de  Volta,  instrument  tres-commodc 
pour  les  démonstrations  (fig,  lii).  Il  se 
fïl  î  compose  d'un  tube  de  verre  cylindrique 

AB,  à  parois  épaisses,  muni  a  la  partie 
inférieure  d'une  monture  en  laiton  et  à 
robinet  R.  A  celte  monture  s'adapte  un 
entonnoir  C,  par  lequel  on  introduit  les 
gaz  dans  le  tube  AB.  Celui-ci  est  fermé  ù 
la  partie  supérieure  par  une  monture  a 

riihincl  II',  A  laquelle  s';idapli>  laeiivetle  D. 
Un  tube  gradué  EE'  peut  être  vissé  au 
fond  de  la  cuvette.  En  b,  la  monture 
mélallique  est  percée  d'un  trou  dans  le- 
quel se  trouve  mastiqué  un  tube  de  verre 
servant  à  isoler  une  lige  de  métal  termi- 
née des  deux  côtés  par  un  boulon  et  qui 
s'avance  dans  l'intérieur  du  tube  jusqu'à 
une  petite  dislance  de  la  paroi.  C'est 
entre  cotte  paroi  métallique  et  l'extré- 
mité intérieure  de  la  tige  isolée  qu'éclate 
l'étincelle  '  électrique  au  milieu  du  mé- 
lange gazeux,  I.a  communication  avec  le 
sol  s'effectue  par  la  bande  do  métal  a. 

Pour  faire  fonctionner  cet  eudiometre, 
on  le  plonge  dans  l'eau,  les  robinets  étant 
ouverts.  11  se  remplit  d'eau  ainsi  que  la 
cuvette.  On  ferme  ensuite  le  robinet  su- 
périeur, puis  on  fait  passer  les  gaz  dans 
l'cudiomctrr,  cl  on  les  enflamme  en  fai- 
sant passer  l'étincelle.  Il  ne  reste  plus 
qu'à  mesurer  le  résidu.  Pour  cela  on 
visse  le  tube  rempli  d'eau  sur  la  cuvette, 
on  ouvre  le  robinet  R',  et  aussitôt  le  gaz 
se  rend  dans  le  tube.  On  dévisse  celui-ci, 
et  on  le  porte  sur  la  cuve  ù  eau  pour  faire  la  lecture,  les  niveaux 
de  l'eau  coïncidant  à  l'intérieur  et  à  l'extérieur  du  tube. 

A  l'occasion  de  ses  expériences  riidiomélriqucs,  Volta  annonça 
le  premier,  cri  1778.  que  l'air  iiillamiimlili'  fhyiini^Wu'j  consomme 
pendant  sa  combustion  la  moitié  de  son  volume  d'oxygène;  mais  il 
ignorait  encore  que  le  résultat  de  cette  combustion  fut  de  l'eau. 
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La  composition  de  l'eau  en  vo- 
lumes a  élé  établie  détiniLive- 
mcnl  en  tSOô  pac  llumholdt  cl 
Gay-Lussac,  qui  tlxèrcnllc  rap- 
port exact  de  2  a  1  pour  les  vo- 
lumes do  l'hydrogène  ut  du 
l'oxygène, 

Synthèse  de  l'eau  pm-  la  ré- 
duction de  l'oxyde  ilr  cuivre.  — 
La  puissante  a  l'Huile  'leees  deux 
gaz  l'un  pour  l'antre  se  muni- 
Tesle  non -seul  orne  ni  lorsqu'ils 
sont  libres,  mais  encore  lors- 
qu'ils sont  combinés  avec  d'au- 
tres eurps.  Ainsi  l'hydrogène 
réduit  un  grand  nombre  d'oxy-- 
des  à  des  températures  plus  ou 
moins  élevées.  L'oxyde  noir  de 
cuivre,  par  exemple,  lui  cède 
facilement  son  oxygène,  ut  de 
l'eau  est  Formée  pur  synthèse. 
Celle  réaction  peut  être  mise 
â  profit  pour  déterminer  les 
proportions  pondérales  suivant 
lesquelles  l'hydrogène  et  l'oxy- 
gène se  combinent  pour  con- 
stituer l'eau. 

En  eue!,  si  l'on  rédait  par 
l'hydrogène  un  poids  exacte- 
ment connu  d'oxyde  de  cuivre, 
il  se  forme  (le  l'eau  que  l'on 
peut  recueillir  cl  peser;  celle- 
ci  renferme  tout  l'oxygène  que 
l'oxyde  de  cuivre  a  perdu,  et 
qu'il  est  facile  d'apprécier  en 
pesant  le  cuivre 
après  l'ejtpérien- 


forméc  et  du 
poids  de  l'oxy- 
gène qu'elle  ren- 
ferme  donne  cc- 


ce.  La  diflére 
du  poids del' 
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lui  de  l'hydrogène.  Celte  méthode  a  été  indiquée  par  Heraelius.  Elle 
a  été  adoptée  et  perfectionnée  par  M.  Dumas  dans  ses  recherches 
devenues  classiques  cl  exécutées  en  1843. 

Pour  réaliser  celle  synthèse  de  l'eau,  M.  Dumas  se  sert  deVap- 
pareil  représenté  ftf.  10.  Legazhyrti'fifii'Eir  préparé  dans  le  flacon  A 
traverse  les  tubes  a,  &,  c,  d,  e,  f,  g,  h,  où  il  est  purifié  et  desséché. 
Les  tubes  renferment,  le  premier,  de  la  pierre  ponce  imbibée  d'une 
solution  d'azotate  de  plomb,  le  secood,  de  la  pierre  ponce  imbi- 
bée d'une  solution  de  sulfate  d'argent.  L'arotate  de  plomb  fixe 
l'hydrogène  sulfuré,  et  le  sulfale  d'argent  l'hydrogène  arsénié  qui 
pourraient  élrc  contenus  dans  l'hydrogène  préparé  avec  ie  zinc  du 
commerce.  Le  tube  c  renferme  de  la  pierre  ponce  imprégnée  de 
polasse  caustique  et  destinée  ,\  absorber  1'lmlrogÈne  carboné  et 
l'hydrogène  silicié  qui  pourraient  être  mêlés  à  l'hydrogène.  Les 
tubes  suivants  renferment  du  chlorure  de  calcium  et  de  la  pierre 
ponce  imbibée  d'aeide  sulfurique,  En  traversant  ces  substances, 
très-avides  d'eau,  le  gaz  hydrogène  se  dessèche  complètement. 

Le  lubc  ft  est  rempli  d'aeide  phosphorique  anhydre  cl  sert  pour 
ainsi  dire  de  témoin  :  sou  poids  ne  doit  pas  augmenter  dans  tout  le 
cours  de  l'expérience.  Au  sortir  de  ce  tube,  le  gaz  hydrogène  arrive 
dans  le  ballon  B  rempli  d'oxyde  de  cuivre.  Le  poids  de  ce  ballon, 
avec  l'oxyde  qu'il  renferme,  est  cxaclement  connu. 

On  le  chauffe  au  rouge  obscur  à  l'aide  d'une  lampe  à  alcool 
dès  que  l'appareil  est  rempli  d'hydrogène.  Il  se  forme  de  l'eau  qui 
se  condense  en  grande  partie  à  l'étal  liquide  dans  le  récipient  B'. 
La  vapeur  d'eau  entraînée  par  l'excès  de  gaz  hydrogène  est  con- 
densée dans  les  lubes  i,  k,  l,  o,  remplis  de  ponce  sulfurique.  Quand 
le  cuivre  est  entièrement  ramené  il  l'état  métallique,  on  laisse 
refroidir  l'appareil  dans  un  courant  de  gaz  hydrogène.  On  déplace 
enfin  le  gaz  hydrogène  par  de  l'air,  et  on  pèse  le  ballon  B  et  les 
appareils  ou  l'eau  s'est  condensée.  L'augmentation  de  poids  de 
ees  appareils  donne  le  poids  de  l'eau  formée;  celui  de  l'oxygène 
qu'elle  renferme  est  représenté  par  la  diminution  de  poids  du 
ballon  B  ;  la  différence  des  poids  de  l'eau  cl  de  l'oxygène  donne  le 
poids  de  l'hydrogène. 

A  l'aide  de  cette  méthode,  M.  Dumas  a  trouvé  que  l'eau  ren- 
ferme en  poids  sur  100  parties  : 

Hydrogène  11,11  —  1 
Oxygène..     8K,89   —  8 

100,00   —  0 
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Le  rapport  ^;  Js  est  égal  à  j ,  et  l'on  peut  exprimer  la  composi- 
tion de  l'eau  en  disant  que  1  parlie  pondérale  d'hydrogène  se  com- 
bine exactement  avec  8  parties  pondérales  d'oxygène  pour  former 
de  l'eau.  C'est  le  rapport  des  équivalents  de  l'hydrogène  et  de 
l'oxygène,  et  si  nous  exprimons  par  H  une  partie  pondérale  d'hy- 
drogène, et  par  O  huit  parties  pondérales  d'oxygène,  la  composi- 
tion de  l'eau  sera  représentée  en  équivalents  par  la  formule 

HO  =  9  d'eau. 

Les  recherches  entreprises  dans  ri1  s  dernières  minées,  princi- 
palement en  chimie  organique,  ont  démontré  que  la  vraie  for- 
mule de  l'eau,  c'est-à-dire  celle  qui  exprime  la  composition  d'une 
molécule  d'eau,  est  représentée,  non  pas  par  HO  =  9,  niais  par  la 
formule  double  11*0*=  18.  A  l'appui  de  ce  fait  nous  nous  hume- 
rons a  faire  valoir  ici  celle  seule  ennsidci-alion.  La  qunnlité  d'eau 
qui  iiilrrvicnt  dans  les  réaclbns  chimiques,  soit  pour  entrer  en 
combinaison,  soit  pour  provoquer  des  décompositions,  soit  comme 
produit  de  ces  décompositions,  n'est  jamais  représentée  par  la 
formule  HO  =  8.  Elle  est  exprimée  ordinairement  par  la  for- 
mule H!0*  =  18,  quelquefois  par  un  multiple  de  cette  formule  par 
un  nombre  entier,  lorsque  plusieurs  molécules  d'eau  intervien- 
nent dans  une  réaction.  On  trouvera  dans  le  cours  de  cet  ouvrage 
de  nombreux  exemples  qui  viennent  à  l'appui  de  celte  proposi- 

Or  la  plus  petite  quantité  d'un  corps  qui  intervient  dans  une  réac- 
tion est  précisément  ce  que  nous  appelons  la  molécule  chimique 
de  ce  corps.  La  formule  moléculaire  de  l'eau  est  donc  11*0',  et 
cette  formule  représente  18  parties  pondérales  d'eau,  en  supposant 
que  il  représente  1  partie  pondérale  d'hydrogène  et  0  8  parties 
pondérales  d'oxygène.  La  plupart  des  chimistes,  abandonnant  la 
formule  11*0*  de  l'eau,  représentent  la  composition  moléculaire 
de  l'eau  par  la  formule  plus  rationnelle 

H«0  —  18 

dans  laquelle  0  représente  1G  parties  pondérales  d'oxygène.  Dans 
celle  formule,  le  poids  atomique  de  l'oxygène  est,  comme  on  voit, 
double  de  l'équivalent  (8)  que  nous  avons  adopté  dans  cet  ouvrage, 
et  l'eau  est  représentée  comme  formée  de  2  atomes  d'hydrogène 
et  de  1  alorae  d'oxygène.  Ici  les  poids  des  atomes  représentent  les 
poids  relatifs  des  volumes,  c'est-à-dire  les  densités  (voir  p.  18.) 
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Ainsi  la  formule  H!0  esl  l'expression  de  celle  relation  importante 
qui  existe  entre  les  poids  atomiques  et  les  densités,  et  qui  a  été 
aperçue  par  Gay-Lussac,  cl  elle  esl  en  harmonie  avec  ce  fait  ca- 
pital qu'il  faut  deux  volumes  d'hydrogène  pour  Tonner  de  l'eau  avec 
un  volume  d'oxygène.  Les  atonies  correspondent  aux  volumes. 

Propriétés  de  l'eau.  —  A  l'élal  de  pureté,  l'eau  esl  sans  saveur 
et  sans  odeur.  Klle  est  limpide  et  incolore.  Elle  se  présente  dans 
trois  étais  dans  la  nature,  l'cmlanl  les  froids  de  l'hiver  elle  esl  so- 
lide :  la  glace,  la  neige,  le  givre,  le  grésil,  la  grêle,  telles  sont  les 
différentes  formes  qu'elle  uflcrlc  dans  cet  élal.  La  température  à 
laquelle  la  glace  fond  est  un  des  puints  de  repère  de  l'échelle  llier- 
mométrique.  C'est  à  cette  température  que  correspond  le  0  de 
□os  Ihermomclres. 

La  neige  est  formée  par  des  agglomérations  de  petits  cristaux 
de  glace;  ce  sont  ordinairement  des  prismes  hexagonaux  fort  allon- 
gés, qui  sr  gnuipcnt  en  étoile  aulo.ur  d'un  milre  [fig.  17). 


Au  moment  où  l'eau  se  solidifie  elle  se  dilate.  La  densité  de  l'eau 
liquide  est  donc  plus  grande  que  celle  de  la  glace.  De  0°  à  4°  l'eau 
se  contracte,  cl  son  maximum  de  densité  est  situé  à  4°. 

L'eau  et  même  la  glnee  émettent  continuellement  des  vapeurs 
invisibles,  qui  se  mêlent  à  l'air  et  s'y  dissolvent  en  quelque  surle. 
Celte  vaporisation  est  d'aulanl  plus  active  que  la  température 
s'élève  davantage. 

On  dil  que  l'air  est  saluré  de  vapeurs  à  une  température  donnée 
lorsqu'il  n'en  peut  plus  dissoudre  davantage  â  celte  température. 
Quand,  dans  ces  conditions,  la  lënipéialnre  s'abaisse ,  une  portion 
de  la  vapeur  se  condense  et  prend  la  forme  de  vapeur  visible  ou  vé- 
si  eu  la  ire. 

L'eau  entre  en  ébullilion  lorsque  sa  vapeur  a  acquis  une  tension 
suffisante  pour  vaincre  la  pression  atmosphérique.  C'est  à  la  lem- 
péralure d'ébullition  de  l'eau,  sous  la  pression  moyenne,  que  cor- 
respond le  point  100  de  l'échelle  thermo métrique  centigrade. 
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L'eau  a  été  regardée  pendant  longtemps  comme  indécomposable 
par  la  chaleur  seule.  Mais  M.  Grove  a  prouvé  qu'elle  se  décompose 
faiblement  à  la  tempéralure  excessive  à  laquelle  on  peul  porter  le 
platine  ù  l'aide  de  la  pile.  Tout  récemment  M.  H.  Sainte-Claire  De- 
ville  a  prouvé  que  la  vapeur  d'eau  se  décompose  partiellement 
ou  se  dissocie,  selon  son  expression,  il  une  température  compris* 
entre  1100=  el  1200°  et  qu'on  peut  produire  facilement  dans  un 
fourneau  alimenté  par  des  charbons  très-denses,  l'uni-  mcltre  en 
évidence  cette  décomposition,  SI.  H.  Deville  fait  passer  un  courant 
de  vapeur  d'eau  a  travers  un  tube  de. terre  poreux  entouré  d'un 
tube  de  porcelaine  imperméable.  Dans  l'espace  annulaire  compris 
entre  les  deux  tubes  il  dirige  un  courant  de  gaz  carbonique.  Lu 
vapeur  d'eau  dissociée  par  la  ebaleur  fournît  de  l'hydrogène  et  de 
l'oxygène.  Ces  deux  gai  se  séparent  l'un  de  l'autre;  car  le  premier 
est  plus  diffusible  et  traverse  facilement  le  tube  de  terre  poreux 
pour  se  rendre  dans  l'espace  annulaire  compris  entre  les  deux 
tubes.  IÀ  il  est  entraîné  par  l'acide  carbonique.  Ouant  i\  l'oxygène, 
il  se  dégage  par  le  tube  intérieur  où  est  appelé  aussi  une  portion 
de  l'acide  carbonique.  Les  gaz  qui  se  dégagent  par  les  deux  tubes 
étant  recueillis  dans  une  éprouvelle  remplie  de  potasse  caustique, 
l'acide  carbonique  est  absorbé  el  il  reste  du  gaz  tonnant. 
Le  courant  de  la  pile  décompose  l'eau. 

Elle  est  décomposée  de  même  par  un  grand  nombre  de  corps 

simples  métalloïdes  un  métalliques,  qui  s'emparent  île  l'un  nu  île 

l'autre  de  ses  éléments.  C'est  ainsi  que  le  chlore  la  décompose 
à  la  chaleur  rouge;  il  se  porte  sur  l'hydrogène  pour  former  de 
l'acide  chlorhydriqno  et  met  l'oxygène  en  liberté.  Beaucoup  de 
métaux,  au  contraire,  s'emparent  Je  l'oxygène  de  l'eau  pour  for- 
mer des  oxydes,  et  niellent  l'hydrogène  en  liberté.  Cette  décom- 
position de  l'eau  par  les  métaux  s'accomplit  a  des  températures 
très-diverses.  Tandis  que  le  potassium  et  le  sodium  la  décompo- 
sent a  la  température  ordinaire,  le  fer,  le  zinc,  etc.,  ne  la  décom- 
posent qu'au  rouge. 

De  lous  les  corps  connus,  l'eau  est  celui  qui  intervient  le  plus 
fréquemment  dans  les  réactions  chimiques.  On  peut  définir  de 
la  manière  suivante  les  conditions  générales  dans  lesquelles  elle 
prend  part  a  ces  réactions  : 

1°  Elle  est  décomposée  par  les  corps  simples  nu  composés  qui 
réagissent  sur  elle. 

2°  Elle  est  formée  par  la  réaction  réciproque  de  deux  substances, 
ou  éliminée  d'une  combinaison  qui  en  renferme  les  éléments. 
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3°  Elle  entre  en  combinaison  avec  la  matière  sur  laquelle  elle 
réagit. 

4"  Elle  intervient  comme  véhicule  dans  une  foule  de  réactions 
qui  se  passent  dans  son  sein,  et  que  détermine  ou  modifie  sa  force 
dissolvante. 

L'eau  est  formée  dans  un  grand  nombre  do  réactions  dans  les- 

Nous  avons  vu  plus  haut  que  l'hydrogène  libre  réduit  un  certain 
nombre  d'oxydes  lils  qui'  l'oxyde  de  cuivre,  en  formant  de  l'eau 
et  en  mettant  le  métal  en  liberté.  Ces  réactions  sont  évidemment 
déterminées  par  la  puissante  affinité  de  l'hydrogène  pour  l'oxygène. 

Les  hydracides,  tels  que  l'acide  chlorhydrique,  l'acide  sulfhy- 
drique,  forment  du  l'eau  cl  réagissent  sur  les  oxydes  : 

son  +  ii^o*  =_?raflK  + 

EPS'  +  PbW  =  Ph*S*  +  H'O' 

Atid»       Oiwh       SuHum  Em. 
•olfhjdr.    dl  pliait,     de  plomb. 

L'eau  se  comhine  directement  avec  rertriinsarides  et  oxydes  anhy- 
dres. C'est  ainsi  que  It's  aridis  suU'ui'iqur  i'l  plu | ihni'ï q ne  anhy- 
dres s'emparent  des  cléments  de  l'eau  pour  former  des  acides  hy- 
dratés. Tout  le  monde  sait  que  la  chaux  et  la  baryte  mises  en  pré- 
sence de  l'eau,  se  combinent  avec  elle,  el  que  ces  combinaisons 
s'accomplissent  avec  un  vif  dégagement  de  chaleur. 

L'eau  se  combine  directement  avec  certains  sels  anhydres.  Ces 

combinaisons,  rumine  [utiles  les  autres,  se  font  suivant  des  pro- 
portion^ définies,  et  donnent  lieu  à  un  dégagement  de  chaleur^ 
La  forme  cristalline,  la  couleur  et  d'autres  propriétés  physiques 
de  certains  .sels  on!  pour  condition  essentielle  la  présence  de  celle 
eau  qu'on  nomme  eau  de  cristallisation.  Le  vitriol  bleu  ou  sulfate 
de  cuivre  doit  sa  forme  cristalline  et  sa  couleur  a  5  équivalents 
d'eau  de  cristallisation,  qui  sont  chimiquement  combinés  avec  le  sel 
SCuO*  =s  CuO,SOJ.  A  100° ,  la  combinaison  SCuO*  -f  5HO  se  dé- 
compose; l'eau  se  dégage,  le  sel  anhydre  reste  sous  la  forme  d'une 
poudre  blanche  et  amorphe.  Mis  de  nouveau  en  contact  avec  l'eau, 
le  sel  anhydre  s'y  combine  avec  dégagement  de  chaleur,  el  recon- 
stitue les  cristaux  de  vitriol  bleu. 

L'eau  dissout  quelques  corps  simples  et  un  grand  nombre  de 
corps  composés.  Elle  exerce  son  action  dissolvante  sur  des  gaz, 
des  liquides  ou  des  solides. 
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Air  contenu  dam  l'eau.  —  L'eau  qui  séjourne  il  l'air  en  dissout 
les  éléments.  L'oxygène,  l 'azote  et  l'acide  carbonique  ne  sont  pas 
également  soluhles  dans  l'eau,  et  leur  solubilité  décroît  avec  la 
température  de  ce  liquide.  Les  chiffres  suivants  expriment,  d'après 
M.  Bunsen,  les  proposions  suivant  lesquelles  ces  trois  gaz  se  dis- 
solvent dans  l'eau. 

\  volume  d'eau  dissout  : 

1  3o,ï  1  160,6 

Aioto   0,0218!)    vol.  0,01315 

Oiygèae   0,013,120    »  0,032:13 

Acide  carbonique.    1,51  M      »  0,3545 

Ces  fractions  expriment  les  rapports  des  volumes  des  gaz  dissous 
au  volume  de  l'eau.  On  nomme  de  tels  rapports  coefficients  de  solu- 
bilité ou  d'absorption. 

Lorsqu'on  fait  bouillir  de  l'eau,  l'air  qu'elle  renferme  se  dégage 
quelques  instants  avant  l'ébullition.  Pnur  recueillir  cet  air,  M.  Pe- 
ligot  emploie  l'appareil  suivant  (fig.  18)  : 


Fia.  18. 


A  est  un  ballon  rempli  d'eau  aérée  dont  on  mit  chasser  l'air 
par  l'ébullition.  Dans  un  col  s'engage  un  bouchon  muni  d'un  tube 
de  dê&apmifnl,  qui  est  lui-même  exactement  rempli  d'eau.  A  l'ex- 
trémité libre  de  ce  tube  se  trouve  fixé  un  tube  de  caoutchouc  des- 
liiié  à  ôtre  eiifîaiîé  dans  la  elwhe  remplie  de  mercure  et  placée  sur 
une  petite  cuve  a  mercure.  On  chauffe  l'eau  dans  le  ballon.  Bile  se 
dilate,  sort  de  l'appareil,  el  une  partie  est  déversée  par  le  lubo  en 
caoutchouc,  cl  se  répand  a  la  surface  du  mercure  dans  la  cuve. 
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Lorsque,  quelques  mitants  avanl  l'ébullilion,  on  voit  les  premières 
bulles  d'air  se  dégager  du  fond  du  ballon,  on  engage  le  tube  de 
caoutchouc  dans  l'éprouve t te;  l'air  qui  se  dégage  bientôt  s'y  ras- 
semble en  même  temps  qu'une  certaine  quantité  d'eau  condensée 
ou  chassée  du  ballon  par  le  mouvement  de  l'ébullilion. 

Cette  eau,  en  se  refroidissant  au  contact  du  mercure,  peut  redis- 
soudre  une  partie  des  gaz,  surtout  de  l'acide  carbonique  :  on  la  lait 
rentrer  dans  le  ballon  en  faisant  remonter  le  lube  de  caoutchouc 
dans  l'éprouvetle  jusqu'au  niveau  supérieur  de  l'eau,  et  en  écartant 
un  instant  la  source  de  chaleur  :  le  vide  se  fait,  l'eau  rentre  et  cède 
par  une  nouvelle  ébullilion  les  petites  portions  du  gaz  qu'elle  avait 
dissous.  Au  besoin  on  recommence  une  seconde  cl  une  troisième 
fois  l'absorption  de  l'eau  exlravasée  dans  l'éprouvelle  el  l'ébullilion 
consécutive.  L'opération  es!  terminée  lorsque  après  ces  opérations 
le  mercure  lui-même  s'est  échauffe  dans  l'éprouvellc  au  point  de 
ne  plus  permettre  la  dissolution  ries  gaz  dans  l'eau  qui  a  passé  en 
dernier  lieu. 

Lorsqu'on  exécute  celle  opération  avec  soin,  comme  l'a  fait 
M.  Baumerl  sur  de  l'eau  de  pluie,  on  reconnaît  qu'un  litre  de  celte 
eau  a  lt°,i  laisse  dégager  environ  22™  d'un  mélange  gazeus  qui 
renferme 

Azote   8t,« 

Oxygèno   33,76 

Acide  carbonique   1,77 


On  voit  que  l'oxygène,  plus  soluhle  dans  l'eau  que  l'azote,  s'y 
dissout  néanmoins  en  proportion  beaucoup  moins  forte  ;  la  mémo 
remarque  s'applique  à  l'acide  carbonique.  C'est  que  l'oxygène  el  ù 
plus  forte  raison  l'acide  carbonique  sonl  roulenus  dans  l'air  en 
moindre  proportion  que  l'azote,  e!  que  l'action  dissolvante  de  l'eau 
dépend  non-seulement  du  degré  de  solubilité,  du  ci  (efficient  d'ab- 
sorption des  éléments  de  l'air,  mais  encore  des  proportions  suivant 
lesquelles  ils  y  sonl  contenus.  C'est  ainsi  qu'il  se  l'ail  que  l'élément 

dissout  en  plus  lu  rte  proportion  que  l'élément  le  plus  soluble,  mais 
de  beaucoup  le  moins  nlmiidanl,  l'aralc  rarbonique.  Ilalton  a  posé; 
celte  loi  que  l'action  dissolvante  de  l'eau  sur  un  mélange  de  gaz 
est  mesurée  pour  chacun  d'eus  par  le  produit  de  son  coefficient  de 
solubilité  parlcehillïe  qui  exprime  le  rapport  dans  lequel  ce  gaz  est 
contenu  dans  le  mélange.  Que  l'on  multiplie  les  coefficients  de  so- 
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lubilité  de  l'azote  0,01515,  et  de  l'oxygène  0,0.1253  (à  20-),  le  pre- 
mier par  le  chiffre  "!),  le  second  pur  le*  chiffre  21,  qui  expriment  les 
rapports  dans  lesquels  ces  gaz  sont  contenus  dans  l'air,  on  trouve 
les  nombres  1,19685  et  0,GN3I3,  qui  sont  entre  eux  comme  63,7 
et  36,3.  Ces  derniers  expriment  à  peu  de  chose  près  les  propor- 
tions dans  lesquelles  l'azote  et  l'oxygène  sont  conlenus  dans  l'eau 
de  pluie.  (Page  liO.) 

Eau  considérée  comme  dissolvant.  —  Un  corps  solide  qui  se  dis- 
sout dans  l'eau  change  d'étal.  Pour  devenir  liquide,  il  a  besoin  d'ab- 
sorber de  la  chaleur. 

La  dissolution  d'un  corps  solide  dans  l'eau  donne  lieu  par  con- 
srqucnl  à  \m  ah:i]sscim>nt  de  lempéndui'e,  îi  ce  qu'un  appelle  une 
production  de  froid.  En  cela,  celle  action  se  distingue  des  combi- 
naisons chimiques  proprement  dites,  qui  sont  toujours  accompa- 
gnées d'un  dégagement  de  chaleur. 

En  traitant  des  propriétés  générales  des  sels,  nous  aurons  soin 
d'indiquer  les  caractères  préi  is  de  celle  action  dissolvante,  les  phé- 
nomènes qui  l'accompagnent,  le  parti  qu'on  en  tire,  et  nous  défini- 
rons le  rûle  que  joue  IVeiii  dans  la  enslallis;ilinn  de  certains  corps. 

Pour  le  moment  nous  nous  bornons  à  signaler  en  termes  géné- 
raux l'influence  que  l'état  de  solution  exerce  sur  les  réactions  chi- 
miques. Celle  influence  esl  considérable,  l.'ne  roule  de  réactions  ne 
s'accomplissent  qu'en  présence  de  l'eau.  Les  exemples  suivants, 
choisis  entre  mille,  vont  montrer  qu'il  en  est  ainsi  : 

Qu'on  mélange  deux  poudres,  l'une  de,  bicarbonate  de  soude  sec, 
l'autre  d'acide  citrique,  aucune  réaction  ne  s'accomplira  tant  que 
le  mélange  reste  parfaitement  sec;  mais  à  l'instant  même  où  on  le 
verse  dans  l'eau,  il  se  manifeste  une  vive  effervescence  due  à  un 
dégagement  d'acide  carbonique;  l'acide  citrique  ne  décompose  le 
bicarbonate  de  soude  qu'au  moment  oii  l'eau  intervient  pour  les 
dissoudre  l'un  et  l'autre  :  il  se  forme  du  citrate  de  soude,  qui  reste 
en  solution,  et  de  l'acide  carbonique  qui  se  dégage. 

On  mélange  exactement  du  sulfate  de  soude  anhydre  et  de  l'azo- 
tate de  baryte  sec;  aucun  changement  ne  se  produira  dans  le  mé- 
lange; mais  si  l'on  ajoute  de  l'eau,  ou  mieux  encore  si  l'on  mélange 
les  solutions  des  deux  sels,  une  double  décomposition  aura  lieu  à 
l'instant  même.  Il  se  formera  du  sulfate  de  baryUï  insoluble  dans 
l'eau,  et  de  l'azotate  de  soude  qui  restera  en  solution. 


AïDaO»  +  SNaO»  =  AzNaO»  +  SHaO* 
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C'est  l'insolubilité  du  sulfate  de  baryte  dans  l'eau  qui  détermine 
cet  échange  d'éléments,  ainsi  que  Bertholicl  l'a  démontré  autre- 
fois. Nous  aurons  occasion  de  développer  ces  faits. 

Ajoutons  que  l'eau  intervient  d'une  manière  nécessaire  dans  une 
foule  de  réactions  qui  se  passant  cuire  les  substances  organiques. 
En  effet,  ces  substances  renferment  toutes  de  l'hydrogène;  beau- 
coup d'entre  elles  sont  en  même  temps  oxygénées;  or,  dans  beau- 
coup de  cas,  comme  par  l'action  de  la  chaleur,  par  celle  de  corps 
avides  d'eau,  l'affinité  spéciale  de  l'hydrogène  pour  l'oxygène  se 
réveille  en  quelque  sorte,  il  se  forme  de  l'eau  qui  se  dégage,  et  la 
susbtance  organique  se  transforme  et  se  décompose  par  suite  de 
celte  élimination. 

Personne  n'ignore  que  les  réactions  chimiques  qui  se  passent 
dans  le  sein  des  élres  organisés  s'accomplissent  toutes  en  présence 
de  l'eau.  C'est  la  séve  qui  porte  aux  végétaux  les  éléments  de  la 
nutrition.  Les  parties  du  végétal  qui  sont  gorgées  de  sucs,  les  par- 
ties molles,  telles  que  feuilles,  fleurs,  bourgeons,  sont  aussi  celles 
où  les  réactions  chimiques  sont  les  plus  actives. 

Les  tissus  solides  de  l'économie  animale  sont  baignés  par  des 
humeurs.  La  vie  se  relire  de  ceux  qui  sont  parfaitement  sees.  On 
connaît  le  curieux  phénomène  que  présentent  a  cet  égard  ces  infu- 
soires  (rotiftres,  anguillulcs,  tardigrades)  qui  rivent  dans  les  gout- 
tières de  nos  toits,  dans  la  mousse,  etc.  La  chaleur  du  soleil  les 
dessèche  en  été,  et  les  transforme  en  une  poussière  inerte,  inani- 
mée. L'humidité  les  ressuscite;  en  gonflant  leurs  organes  desséchés 
maïs  non  détruits,  l'eau  leur  rend  le  mouvement  et  la  rie. 

État  naturel  de  l'eau.  —  L'eau  ne  se  rencontre  pas  à  l'état  de  pu- 
reté dans  la  nature.  Soit  qu'elle  séjourne  ou  qu'elle  coule  â  la  sur- 
face du  sol,  soit  qu'elle  y  tombe  sous  forme  de  pluie,  de  brouil- 
lard, de  rosée,  soit  entln  qu'après  avoir  pénétré  dans  le  sein  de  la 
terre,  elle  quitte  de  nouveau  ses  voies  souterraines  pour  sourdre  et 
couler  a  la  surface,  dans  tous  ces  états  et  dans  toutes  ces  circon- 
stances elle  lient  en  dissolution  divers  matériaux. 

Elle  prend  à  l'atmosphère  ses  gaz  el  certains  corps  qu'elle  y 
trouve  suspendus  ou  en  vapeur;  elle  dissout  ù  la  surface  ou  dans 
le  sein  de  la  terre  les  substances  solubles  qu'elle  y  rencontre.  C'est 
dire  que  la  composition  des  eaux  qu'on  peut  recueillir  à  la  surface 
du  sul  doit  offrir  île  grandes  variations  suivant  leur  origine,  sui- 
vant les  lieux  où  elles  ont  séjourne  et  les  terrains  qu'elles  ont  tra- 
versés. En  général,  les  eaux  météoriques,  c'est-à-dire  celles  qui 
résultent  de  la  condensation  des  vapeurs  répandues  dans  l'almos- 
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phère,  aonl  plus  pures  que  les  eaux  telluriqutt.  Celles-ci  présen- 
tent dans  leurs  qualités  physiques  cl  chimiques,  dans  leur  compo- 
sition, dans  leur  action  sur  l'économie  animale,  des  différences 
telles  qu'il  a  paru  nécessaire  de  les  diviser  eu  plusieurs  groupes. 
On  distingue  les  eaux  douces  des  eaux  crues.  Les  premières  ne 
tiennent  en  dissolution  que  de,  petites  quanti  Lés  de  matières  étran- 
gères, et  soûl  essentiellement  propres  aux  «sapes  économiques. 
Les  secondes,  trop  fortement  chargées  de  matières  salines,  et 
principalement  de  matières  calcaires,  ne  sauraient  convenir  à  ces 

Lorsque  les  eaux  ont  dissous  dans  le  sein  de  la  terre  des  maté- 
riaux qui  exercent  une  certaine  action  sur  l'économie  animale, 
elles  peuvent  devenir  des  agents  très-précieux  pour  la  thérapeu- 
tique. On  désigne  ces  eaux  actives  sous  le  nom  d'eaux  minérales. 

Nous  allons  étudier  ces  différentes  espèces  d'eaux. 

Eaux  météoriques.  —  L'eau  de  pluie  n'est  pas  de  l'eau  parfaite- 
ment pure.  Se  formant  dans  le  sein  de  l'atmosphère,  elle  en  dissout 
les  éléments.  C'est  dire  qu'elle  renferme  en  solution  de  l'oxygène, 
de  l'azote,  de  l'acide  carbonique.  Indépendamment  de  ces  gaz  qui 
constituent  les  éléments  principaux  de  l'atmosphère,  l'eau  do  pluie 
lui  emprunte  écriâmes  substances  qui  y  sont  répandues  en  vapeur 
en  petite  qnanlilé,  ou  îles  matières  solides  qui  y  sont  suspendues 
et  souvent  portées  au  loin  par  les  venls.  Elle  renferme  de  l'ammo- 
niaque .à  l'état  de  carbonate,  de  l'acide  azotique  probablement  à 
l'état  d'azotate  d'ammoniaque,  de  petites  quantités  de  certains 
sels  fixes  et  principalement  du  chlorure  de  sodium,  du  sulfate  de 
chaux,  de  l'oxyde  de  fer,  et  d'après  M.  Chatin,  une  trace  d'iode. 

Il  est  facile  de  retirer  des  eaux,  et  en  particulier  de  l'eau  de 
pluie,  l'ammoniaque.  11  suffit  de  distiller  l'eau  à  laquelle  on  a 
ajouté  un  peu  de  potasse  récemment  calcinée  et  dissout  e  ensuite 
dans  l'eau,  et  de  condenser  avec  soin  les  premières  portions  qui 
passent  à  la  distillation.  Elles  renferment  toulc  l'ammoniaque  que 
l'eau  contenait  elle-même.  Pour  la  doser,  on  reçoit  l'eau  qui  passe 
à  la  distillation  dans  un  ballon  renfermant  une  solution  Ires-éten- 
due et  titrée  a  l'avance  d'acide  sulfuriquc.  On  sait  combien  10"  de 
cette  solution  exigent  de  divisions  d'une  solution  alcaline  étendue 
pour  être  neutralisés  exactement.  Après  avoir  absorbé  l'ammo- 
niaque, la  liqueur  acide  employée  exigeai  naturellement,  pour  Cire 
neutralisée,  un  nombre  de  divisions  moindre  de  la  même  solution 
alcaline.  La  différence  représente  l'ammoniaque  qui  a  été  dégagée 
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et  condensée  dans  la  liqueur  acide.  En  employant  ec  procédé, 
M.  Boussingault  ,i  constat  que  I  eau  de  pluie  renferme  en  gé- 
néral plus  d'ammoniaque  que  les  eaux  de  source  ou  de  rivière. 
En  moyenne,  1  litre  d'eau  de  pluie  recueillie  à  la  campagne  ren- 
ferme 0,79  milligrammes  d'ammoniaque.  L'eau  de  pluie  recueillie 
à  Paris  renferme  une  quantité  d'ammoniaque  bien  plus  considé- 
rable et  qui  peut  s'élever  jusqu'à  *  milligrammes  par  litre.  On  a 
remarqué,  et  ce  fait  est  facile  a  comprendre,  que  l'eau  pluviale 
renferme  d'aulant  moins  d'ammoniaque  que  la  pluie  a  duré  plus 
longtemps;  qu'à  la  fin  d'une  pluie,  elle  en'renferme  moins  qu'au 
commencement  de  la  pluie  suivante,  et  cela  quelque  court  qu'ail 
été  l'intervalle  enlro  les  deux  pluies.  L'eau  de  neige  est  moins 
ammoniacale  que  l'eau  de  pluie.  1  litre  d'eau  de  neige  fraîche- 
ment tombée  a  donné  à  M.  Boussingault  0,17  milligrammes  d'am- 
moniaque. 

I-i  rosée  et  surtout  l'eau  qui  résulte  de  la  condensation  du 
brouillard  sont  au  contraire  beaucoup  plus  ammoniacales  que 
l'eau  de  pluie.  La  première  renferme,  d'après  M.  Boussingault,  de 
4  à  6  milligrammes  d'ammoniaque  par  litre.  Quant  à  l'eau  du 
brouillard,  elle  mifermi'  quelquefois  une  quanlilé  si  considérable 
d'ammoniaque,  qu'elle  ramène  au  bleu  le  papier  de  tournesol 
rougi.  L'eau  recueillie  a  Paris  par  M.  Boussingault  pendant  un 
brouillard  épais  contenait  137,83  milligrammes  d'ammoniaque  par 
litre. 

L'acide  azotique  est  plus  abondant  dans  l'eau  de  pluie  en  été 
qu'en  hiver.  Il  est  contenu  surtout  en  quantité  notable  dans  les 
pluies  d'orage,  principalement  dans  celles  qui  tombent  si  abon- 
damment sous  les  tropiques. 

Voici  d'après  M,  Hineau  les  quantités  moyennes  d'ammoniaque 
et  d'acide  azotique  que  renfermait  l'eau  de  pluie  recueillie  à  Lyon 
pendant  l'année  1833.  Un  litre  de  cetuj  eau  renfermait,  en  milli- 
grammes : 

Biicr.        Prfnttmpi.        Êlt.        Accotant.    MojtTin*  ,1- 

Ammonianuc. . .  1fi,3  12,1  3,1  4,0  fi,S 
Acide  azotique. .      0,3  1,0  2,0  1,0  1,0 

L'eau  de  pluie  laisse  à  l'évaporation  des  matériaux  solides. 
51"  ,57  d'eau  de  pluie  que  M.  Barrai  avait  recueillie  à  l'Observatoire 
de  Paris,  dans  des  vases  de  platine,  ont  laissé  après  la  distillation, 
dans  une  cornue  du  même  mêlai,  un  résidu  do  183  milligrammes. 
Ce  résidu  était  formé  de  sulfate  de  chaux,  de  chlorure  de  sodium. 
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d'oxyde  de  fer  et  d'une  matière  organique  azotée,  soitible  dans 
l'éther.  M.  Chalin  admet  que  lorsque  les  vents  d'ouest  régnent  à 
Paris,  l'eau  de  pluie  renferme  plus  de  chlorure  de  sodium  que 
n'en  contient  l'eau  de  Seine. 

D'après  le  même  observateur,  l'eau  de  pluie  renferme  de  i'iode. 
Voici  comment  il  opère  pour  y  démontrer  la  présence  de  ce  corps 
simple.  Deux  litres  d'eau  de  pluie  sont  additionnés  d'un  décï- 
gramme  de  carbonate  de  potasse  parfaitement  pur  et  le  liquide 
est  évaporé  doucement  dans  une  capsule  de  porcelaine.  A  la  lin  de 
l'évaporation,  il  brunit  par  suite  de  l'action  qu'exerce  le  carbonate 
de  potasse  sur  la  substance  organique  contenue  dans  l'eau  de 
pluie.  On  reprend  le  résidu  sec  par  l'alcool  a  3B°;  on  évapore  la 


on  ajoute  une  goutte  d'eau  et  un  peu  d'empois  d'amidon  frais. 
Après  avoir  étalé  la  matière  dans  une  petite  capsule  de  porce- 
laine, on  la  louche  en  un  point  avec  une  baguette  imprégnée 
d'acide  azotique  concentré  et  pur.  L'iode  mis  en  liberté  produit 
immédiatement  une  coloration  bleue. 

Voici,  d'après  M.  F.  Marchand,  la  composition  de  l'eau  de 
neige  et  de  l'eau  de  pluie  recueillies  à  Fécamp,  pendant  les  mois 


,001 


Ces  chiffres  expriment  en  fractions  de  gramme  les  quantités 
des  divers  matériaux  contenus  dans  1  litre  d'eau.  La  proportion 
en  parait  insignifiante  au  premier  abord.  Mais  si  l'on  songe  a 
l'énorme  masse  d'eau  qui  tombe  annuellement  sur  le  sol  sous 
forme  de  pluie  ou  de  neige,  les  quantités  représentées  par  les 
nombres  cités  plus  haut  prennent  une  véritable  importance. 

On  sait  que  l'ammoniaque  et  l'acide  azotique  sont  des  éléments 
indispensables  de  la  nutrition,  des  végétaux  qui  en  assimilent 
l'azote,  et  que  les  sels  calcaires  cl  alcalins  cui-memes  jouent  un 
rôle  essentiel  dans  les  phénomènes  de  la  végétation.  A  ce  point 
de  vue,  les  faits  relatifs  à  la  composition  de  l'eau  de  pluie  pren- 
nent toute  l'importance  d'un  grand  phénomène  de  la  nature. 

1.11.  Schrmbein  a.  émii  récemment  l'opinion  que  l'eiu  de  pluie  renferma  de  l'a:o- 
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Ajoutops  que  dans  certaines  localités  l'eau  de  pluie  est  recueillie 
avec  soin  et  conservée  dans  des  citernes  pour  servir  de  boisson  et 
pour  Cire  appliquée  à  d'aulrcs  usages  économiques.  Ces  citernes 
doivent  Etre  construites  en  bonne  maçonnerie,  cimentée  par  la 
chaux  hydraulique.  Il  faut  éviter  avec  soin  d'y  laisser  tomber  et 
séjourner  des  matières  organiques.  En  se  putréfiant  lentement, 
elles  ne  manqueraient  pas  de  corrompre  les  eaux. 

Eaux  de  source  ot  de  rivière.  —  Les  eaux  telluriqucs,  c'est-a-dire 
celles  qui  sont  répandues  a  la  surface  de  la  terre,  présentent  les 
plus  grandes  différences  dans  leur  volume,  leur  distribution,  leur 
régime,  dans  leurs  qualités  physiques  cl  dans  leur  constitution 
chimique.  On  les  désigne  sous  le  nom  d'eaux  douces,  lorsqu'elles 
sont  propres  aux  usages  économiques  et  particulièrement  a  la 
boisson.  Les  eaux  de  source,  de  rivière,  de  lac,  de  puils  sont 
généralement  dans  ce  cas.  ' 

Être  frakhe,  limpide,  sans  odetir,  d'une  saveur  faible,  mais 
agréable,  et  qui  ne  soit  ni  fade,  ni  salée,  ni  douceâtre,  cuire  les  lé- 
gumes en  les  ramollissant,  dissoudre  le  savon,  telles  sont  les  qua- 
lités d'une  bonne  eau  potable. 

Les  plus  pures  ne  sont  point  nécessairement  les  meilleures. 
Ainsi  l'eau  distillée  et  les  eaux  provenant  de  la  fonte  de  la  neige 
ou  de  la  giace,  quoique  plus  pures,  sont  moins  salubres  que  les 
bonnes  eaux  de  source  ou  de  rivière.  D'abord  les  premières,  à 
moins  qu'elles  n'aient  séjourné  longtemps  à  l'air,  ne  sont  point 
aérées,  et  c'est  déjà  une  mauvaise  condition  en  ce  qui  concerne 
l'hygiène.  L'eau  distillée  ou  toute  eau  douce  qui  ne  renferme 
point  en  dissolution  les  éléments  de  l'air,  oxygène,  azote,  acide 
carbonique,  offre  une  saveur  fade  et  est  moins  facile  à  digérer  que 
l'eau  aérée.  L'usage  habituel  d'une  pareille  eau  peut  exercer  une 
influence  fâcheuse  sur  la  santé.  Tout  le  monde  connaît  à  cet  égard 
l'opinion  de  M.  Boussingault.  Ayant  remarqué  que  le  goitre  est 
endémique  sur  les  plateaux  ou  dans  les  vallées  très-élcvées  des 
Cordillières,  l'illustre  savant  a  attribué  le  développement  de  celte 
maladie  à  l'usage  que  font  les  habitants  de  ces  localités  d'eau 
provenant  de  la  fonte  des  glaciers» 

Lorsque  dans  les  voyages  à.  long  cours  on  fait  usage,  comme 
boisson,  d'eau  distillée  ou  qu'on  recueille  dans  ce  but  les  eaux  de 
condensation  des  machines  à  vapeur,  on  a  toujours  soin  de  les 
laisser  séjourner  a  l'air  avant  de  les  livrer  aux  équipages.  On  com- 
prend, d'après  ce  qui  précède,  l'utilité  de  cette  pratique. 

La  quantité  d'acide  carbonique  contenue  dans  les  eaux  qui  sé- 
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jotiment  ou  qui  coulent  a  lu  surface  du  sol  esl  plus  forte  que  celle 
que  l'eau  distillée  prend  ù  l'air  ou  que  renferme  l'eau  de  pluie.  La 
raison  en  est  facile  à  comprendre.  L'eau  des  rivières  ou  des  élangs 
dissout  non-seulement  l'acide  carbonique  de  l'air,  mais  encore 
celui  que  dégagent  les  matières  organiques  qui  se  décomposent 
dans  son  sein  ou  sur  ses  bords. 

Un  litre  d'eau  de  Seine  recueillie  au  mois  de  janvier  et  soumise 
à.  l'ébullilion  laisse  diVuiii.T,  d'après  M.  Peligol,  5i",l  d'un  mélange 
gazeux  renfermant  : 


On  voit  que  celle  proportion  d'acide  carbonique  est  beaucoup 
plus  forte  que  celle  que  l'on  trouve  dans  l'eau  de  pluie.  Plus  loin 
nous  appellerons  l'attention  sur  le  rôle  important  que  joue  ce  gaz 
dans  la  dissolution  de  certains  matériau*.  Même  en  faisant  abstrac- 
tion de  l'utilité  qu'il  peut  offrir  à  ce  dernier  point  de  vue,  on  peut 
affirmer  que  l'abondance  de  l'acide  carbonique  dans  les  eaux 
douces,  qu'il  rend  sapides  et  légèrement  stimulantes,  esl  une  bonne 
condition  en  ce  qui  concerne  l'hygiène. 

Matériaux  solides  contenus  en  dissolution  dons  les  eaux  douces.  — 
Les  eaux  douces  contiennent  généralement  une  petite  proportion 
de  certains  matériaux  fixes  parmi  lesquels  nous  citerons  des  sels 
calcaires,  des  traces  de  sels  magnésiens  et  de  sels  alcalins,  de  la 
silice  el  des  matières  organiques. 

La  chaux  est  contenue  dans  les  eaux  douces  sous  la  forme  de 
carbonate,  de  sulfate,  quelquefois  de  chlorure,  d'azotate  ou  de 
phosphate.  Le  carbonate  de  chaux,  très-peu  solublc,  est  dissous 
par  les  eaux  à  la  faveur  de  l'acide  carbonique  qu'elles  renferment. 
C'est  donc  sous  forme  de  bicarbonate  qu'il  y  esl  contenu  généra- 
lement. Lorsque  la  proportion  de  ce  sel  dépasse  1/2  millième  dans 
une  eau,  celle-ci  se  trouble  lorsqu'on  la  soumet  a  l'ébullilion;  en 
perdant  l'excès  (["acide  rai-lnniii[iie  qui  le  maintenait  en  dissolution 
le  carbonate  île  chaux,  se  dé[n>se  en  partie. 

La  présence  de  Irès-pctiles  quanti  les  île  bicarbonate  calcaire  dans 
les  eaux  qui  doivent  servir  de  boisson  peut  être  considérée  comme 
une  bonne  condition  au  point  de  vue  hygiénique.  L'organisme  a 
besoin  de  sels  calcaires  pour  le  développement  el  pour  la  nutrition 
du  système  osseux.  11  en  perd  journellement  une  certaine  quantité 
par  les  urines  :  ces  pertes  ont  besoin  d'être  réparées,  el  celle  répa- 
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ration  se  fait  incessamment  par  les  sels  calcaires  que  les  aliments 
el  les  boissons  doivent  nécessairement  renfermer.  On  peut  citer  à 
l'appui  de  celle  proposition  la  curieuse  observation  que  M.  Bous- 
singault  a  faite  sur  le  développement  du  système  osseux  d'un  jeune 
cochon.  Ayant  déterminé  avec  soin  d'une  part  la  proportion  de 
chaux  contenue  dans  l'eau  et  dans  les  aliments  que  recuvait  cet 
animal,  et  de  l'autre  la  quantité  de  chaux  qui  était  rejelée  par  ses 
déjections,  M.  Buussingaull  a  constaté  qu'en  trois  mois  il  avait  pris 
à  l'eau  seule  350  grammes  de  carbonate  de  chaux. 

Mais  d'un  autre  cillé,  il  est  essentiel  de  faire  remarquer  qu'en 
aucun  cas  la  proportion  de  ce  sel  dans  l'eau  ne  doit  dépasser  un 
demi-milliéme,  c'est-à-dire  un  demi-gramme  pal-  litre. 

On  a  quelquefois  signalé  des  traces  de  phosphate  de  chaux 
dans  les  eaux  douces.  Comme  le  carbonate,  ce  sel  se  dissout  à  la 
faveur  de  l'acide  carbonique  libre.  C'est  un  élément  plus  utile 
encore  que  le  bicarbonate;  car  il  est  tri1  s- répandu  dans  l'organisme 
et  entre  surtout  pour  une  forte  part  dans  la  constitution  du  système 
osseux.  Nous  pensons  que  ce  sel  doit  exister  en  faible  quantité 
dans  beaucoup  d'eaux  douces  ;  car  on  le  rencontre  dans  beaucoup 
de  terrains,  et  si  on  ne  l'a  pas  signalé  plus  fréquemment  dans  les 
eaux,  cela  lient  sans  doute  aux  difficultés  que  l'on  éprouve  à  en 
découvrir  et  à  en  doser  de  faibles  traces. 

Le  sulfate  de  chaux  existe  en  dissolution  dans  beaucoup  d'eaux, 
principalement  d'eaux  de  source  ou  de  puits.  Lorsque  la  propor- 
tion de  ce  sel  n'y  dépasse  pas  15  a  20  centigrammes  par  litre,  ces 
eaux,  quoique  inférieures  a  celles  qui  ne  renferment  que  des  car- 
bonates, peuvent  être  appliquées  sans  inconvénient  aux  usages 
économiques.  Celles  qui  conliennenl  par  litre  25  centigrammes  el 
au  delà  de  sulfate  de  chaux  doivent  être  rejetées  de  la  consomma- 
tion et  rentrent  dans  la  catégorie  des  eaux  crues  dont  nous  parle- 
rons plus  loin. 

Comme  le  sulfate  de  chaux,  le  chlorure  de  calcium  qui  existe  en 
dissolution  dans  certaines  eaux  doit  Olre  considéré  comme  un 
élément  nuisible;  il  ne  devient  inoffensif  que  lorsqu'il  est  contenu 
dans  l'eau  en  tivs-laible  quantité,  ce  qui  est  généralement  le  cas. 
Quant  à  l'azotate  de  chaux,  on  le  trouve  en  dissolution  dans  les 
eaux  des  puils  creusés  dans  le  voisinai-  des  habitations,  et  surtout 
des  endroits  où  sont  accumulées  des  matières  animales  en  putré- 
faction. Ces  eaux  sont  généralement  de  très-mauvaise  qualité. 

Les  eaux  renferment  fréquemment  des  traces  de  sels  magnésiens, 
qui  y  sont  contenus  sous  forme  de  sulfate,  de  carbonate  ou  de  chlo- 
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rure.  Il  est  peu  d'eaux  calcaires  qui  ne  renferment  en  même  temps 
quelques  traces  de  magnésie.  On  sait  que  celte  terre  accompagne 
fréquemment  la  chaux  :  la  dolomie  nu  carbonate  double  de  chaux 
et  de  magnésie  est  une  ruche  trés-abondanle  dans  certaines  con- 
trées, et  l'on  conçoit  que  les  eaux  qui  séjournent  sur  des  dolomies 
ou  des  calcaires  dolomiteux,  en  dissolvant  la  chaux,  ne  laissent  pas 
que  de  dissoudre  aussi  une  certaine  quantité  de  magnésie.  Il  faut 
rejeter  de  la  consommation  les  eaux  riches  en  sels  de  magnésie; 
d'ailleurs  ce  sont  ordinairement  celles  qui  sont  en  même  temps 
chargées  d'une  forte  proportion  de  sels  calcaires,  Lorsque  la  quan- 
tité de  sel  magnésien  y  dépasse  cerlaines  limites  (tn  a  20  centi- 
grammes par  litre),  elle  exerce  sur  l'économie  une  légère  action 
purgative  et  rentre  alors  véritablement  dans  la  classe  des  eaux 
minérales. 

Des  traces  de  magnésie,  que  [enferment  des  eaux  consommées 
habituellement  comme  boisson,  peuvent-elles  à  la  longue  exercer 
une  influence  fâcheuse  sur  la  santé'.'  C'est  là  une  question  qui  a  été 
longuement  débattue  il  y  a  quelques  années,  M.  Grange  a  attribué 
à  la  magnésie  un  rùlc  important,  dans  le  développement  du,gotlre 
et  du  crélinisme.  Ayant  analysé  les  eaux  de  la  vallée  de  l'Isère  et 
d'autres  contrées  où  le  goitre  est  endémique,  il  y  a  rencontré  en 
effet  de  la  magnésie.  Il  faut  reconnaître  que  dans  les  contrées  étu- 
diées par  M.  Orange,  et  dont  les  populations  sont  affligées  par  cette 
triste  infirmité,  la  magnésie  est  répandue  dans  les  terrains  et 
dans  les  eaux.  Mais  n'y  a-l-il  pas  là  une  .simple  coïncidence  plutôt 
qu'une  relalion  de  cause  à  effet?  Nous  le  pensons.  Des  faits  divers 
ethien  constatés  viennent  témoigner  contre  l'opinion  de  M.  Grange. 
Nous  en  citerons  deux.  Les  eaux  du  canal  de  l'Ourcq,  dont  s'abreuve 
une  partie  de  la  population  parisienne,  contiennent,  d'après  l'ana- 
lyse de  MM.  Vauquclin  et  Bouehardal,  plus  d'un  décigramme  de 
sels  magnésiens  par  litre,  et  pnuHaiil.  le  poiti-r  n'est  pas  endémique 
â  Paris.  Les  eaux  des  puits  qui  servent  de  boisson  à  la  population 
de  Rodez  renferment  en  moyenne  cinq  fois  plus  de  magnésie  que 
les  eaux  de  la  vallée  de  l'Isère  analysées  par  M.  Grange,  et  cepen- 
dant le  goitre  et  le  crélinisme  sont  complètement  inconnus  dans 
le  chef-lieu  de  l'Aveyron.  Ajoutons  qu'avec  nos  aliments,  avec  le 
pain  et  même  par  l'usage  de  certains  vins,  nous  absorbons  impu- 
nément une  quantité  de  magnésie  beaucoup  plus  forte  que  celle 
qu'introduiraient  dans  l'économie  les  eaux  potables  qui  en  renfer- 
ment des  traces. 

On  sait  que  les  roches  feldspathiques  (silicates  doubles  d'alumine 
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cl  de  potasse  nu  (l'un  autre  alcali)  se  désagrègent  lentement  au 
contact  de  l'air  el  de  l'eau.  L'acide  carbonique  que  renferment  les 
eaux  joue  un  rôle  aelif  dans  celte  décomposition,  qui  a  pour  effel 
d'enlever  à  la  roche  une  certaine  quantité  d'alcali  entraîné  à  l'état 
de  carbonate.  Telle  est  l'origine  de  la  potasse  qui  existe  en  petite 
quantité,  sous  forme  de  carbonate  on  d'un  autre  sel  soluble,  dans 
beaucoup  de  terres  et  que  les  eaux  dissolvent  en  y  séjournant. 
Biles  prennent  de  même  aux  terrains  le  chlorure  de  sodium  qui  y 
abonde  dans  quelques  localités  el  dont  ta  plupart  des  sols  contien- 
nent quelques  traces.  II  arrive  alors  que  le  carbonate  de  potasse 
et  le  chlorure  de  sodium,  en  réagissant  l'un  sur  l'autre,  donnent 
naissance  il  du  chlorure  do  potassium  et  ù  du  carbonate  de  soude, 
et  que  le  carbonate  de  potasse,  en  réagissant  sur  le  sulfate  de 
chaux,  forme  du  sulfaie  de  potasse  ri  du  carbonate  de  chaux.  Ces 
doubles  itf'niinpiisiluuis  l'Nplirjui'iil  la  présence  dans  la  plupart  des 
eaux  de  l'un  ou  de  l'autre  des  sels  alcalins  que  nous  venons  d'in- 
diquer. Les  eaux  douée-,  principalement  les  eaux  de  rivière,  les 
contiennent  en  fort  petite  quantité.  En  général,  les  sels  de  soude  y 
sont  plus  abondants  que  les  sels  de  potasse,  qu'on  y  trouve  assez 
rarement.  Parmi  celles  que  l'on  peut  considérer  comme  potables, 
on  en  rencontre  qui  offrent  une  Irés-légére  réaction  alcaline.  L'eau 
du  puits  de  Grenelle  est  dans  ce  cas.  Elle  doit  son  alcalinité  à  du 
carbonate  de  potasse. 

Ajoutons  que  certaines  eaux  paraissent  devoir  une  très-légère 
réaction  alcaline  â  du  silicate  de  pelasse.  Cette  particularité  se  pré- 
sente pour  les  eaux  de  la  Loire,  analysées  par  M.  H.  Dcville. 

On  a  assez  souvent  rencontré  dans  les  eaux  de  puits,  el  même  dans 
celles  des  rivières,  des  azotates  alcalins,  et  en  général  des  azotates 
solubles.  L'acide  azotique  se  forme  dans  les  terrains  que  baignent 
les  eaux  et  salure  les  bases  qu'il  y  rencontre.  11  peut  prendre  nais- 
sance dansdenx  conditions  parfaitement  distinctes  :  soit  par  l'union 
directe  des  éléments  de  l'air  en  présence  d'une  terre  poreuse  im- 
prégnée de  matières  ali'alines  (Cloez),  soit  par  la  combustion  lenlc 
que  subit,  dans  1rs  moines  circonstances.  hiuimnntarnii-  pnivom>nl 
de  la  décomposition  spontanée  des  matières  organiques  azotées. 
Celle  dernière  condition  se  rencontre  très-fréquemment  dans  le  sol 
des  lieux  habités,  et  piïnei|>aloincul  des  grandes  villes,  où  les  puits 
sont  creusés  dans  le  voisinage  des  habitations  ou  des  égouts. 

Les  azotates  existent  dans  l'eau  en  trop  petite  quantité  pour 
qu'on  puisse  apprécier  l'influence  que  ces  sels  exercent  sur  la 
santé.  Rappelons  ici  qu'ils  sont  très-favorables  à  la  végétation,  et 
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que  les  eaux  qui  les  renferment,  principalement  les  eaux  de  drai- 
nage, où  ils  abondent,  conviennent  très-bien  pour  les  irrigations. 

En  général,  la  présence  de  traces  de  sels  alcalins  (quelques  mil- 
ligrammes par  litre)  dans  les  eaux  douces  peut  Être  considérée 
comme  une  circonstance  assez  indiliéreiilf',  niais  plutôt  bonne  que 
mauvaise  au  point  de  vue  hygiénique.  Ces  substances  peuvent  con- 
tribuer à  donner  à  l'eau  une  saveur  agréable,  et  à  amener  à  l'éco- 
nomie l'alcali  et  les  sels  alcalins,  qui  jouent  un  si  grand  rôle  dans 
les  phénomènes  de  la  respiration  et  de  la  nutrition.  Dans  cette 
appréciation,  il  ne  faut  pas  oublier,  cependant,  que  nos  aliments 
renferment  une  proportion  de  sels  alcalins  très-supé rieure  à  celles 
que  contiennent  généralement  les  eaux  potables.  Bien  entendu 
qu'une  proportion  trop  considérable  de  ces  matériaux  fixes  nuirait 
à  la  santé;  tout  le  monde  sait  que  les  eaux  saumdtrcs  sont  aussi 
malsaines  que  désagréables  au  goût. 

On  a  encore  signalé  au  nombre  des  matériaux  contenus  dans 
beaucoup  d'eaux  quelques  traces  de  bromures,  et  surtout  d'io- 
dures  alcalins.  M.  Chatin  a  particulièrement  Insisté  sur  le  fait  de 
la  présence  de  petites  quantités  d'iode,  à  l'état  d'iodure,  dans  l'eau 
de  Seine  et  dans  beaucoup  d'eaux  des  environs  de  Paris.  Il  attri- 
bue a  ces  faibles  traces  d'iode  le  rôle  important  de  préserver  les 
populations  du  goitre  et  du  crétiiiismc.  Selon  lui,  l'usage  habi- 
tuel d'eaux  entièrement  dépourvues  d'iode  prédisposerait  à  ces 
maladies. 

Parmi  les  autres  matériaux  fixes  que  renferment  quelquefois  les 
eaux  douées,  nous  citerons  l'aride  silicique  et  des  traces  d'oxyde 
de  fer  et  d'alumine. 

Toutes  les  eaux  naturelles  renferment  des  matières  organiques  : 
elles  les  rencontrent  et  les  dissolvent  dans  le  sol,  qui  en  est  partout 
imprégné.  Les  bonnes  eaux  potables  n'en  doivent  renfermer  que 
des  quantités  insignifiantes.  En  s'y  accumulant,  ces  matières  don- 
nent lieu  !i  divers  inconvénients  que  nous  allons  signaler  :  elles 
peuvent  corrompre  les  eaux,  en  leur  communiquant  l'odeur  dés- 
agréable qui  leur  est  propre  ou  qu'elles  prennent  en  se  putréfiant; 
elles  peuvent  réduire  les  sulfates  qu'elles  y  mirunlrcnt  et  les  trans- 
former en  sulfures.  l'Ius  loin,  nous  insisterons  sur  ce  fait.  Enfin, 
en  subissant  au  sein  de  l'eau  celle  combustion  lente  qu'on  désigne 
sous  le  nom  de  putréfaction,  elles  lui  enlèvent  tout  l'oxygène  dont 
elle  était  chargée.  Celte  réaction  ne  manque  pas  de  se  produire 
dans  les  eaux  qui  séjournent  sur  des  terrains  marécageux  ou  tour- 
beux, Elle  est  une  des  causes  de  leur  insalubrité. 
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Les  eaux  des  puits  creusés  près  des  habitations  ou  des  égouls  des 
grandes  villes  renferment  souvent  une  proportion  notable  de  ma- 
tières organiques.  Dans  ce  cas,  il  faut  les  rejeter  de  la  consomma- 
lion.  Les  cours  d'eau  eux-mêmes  en  sont  quelquefois  infectés  par 
le  fait  de  l'économie  et  de  l'activité  humaines.  Les  égouls  des  villes 
et  un  grand  nombre  d'usioes,  parmi  lesquelles  iiuus  citerons  prin- 
cipalement les  fabriques  d'amidon  et  de  sucre,  les  distilleries  de 
betteraves  et  de  grains,  les  établissements  de  teinture,  versent 
incessamment  dans  les  ri  vitres,  dans  les  canaux,  dans  les  fossés, 
des  eaux  impures.  Ces  eaux  tiennent  en  dissolution  des  matières 
organiques  putrescibles,  et  elles  sont  chargées  de  débris  insolubles 
de  même  nature  qui  y  sont  suspendus  et  qui,  en  s'accumulant  sur 
les  bords  ou  au  fond,  deviennent  des  loyers  de  fermentation  pu- 
tride. Parmi  les  moyens  qui  ont  été  employés  pour  remédier  à  ces 
inconvénients,  on  du  moins  pour  les  atténuer,  nous  citerons  les 
bassins  d'épuration,  ou  les  eaux  troubles  séjournent  et  laissent 
déposer  les  impuretés  qu'elles  tiennent  en  suspension  avant  de 
s'écouler  dans  les  cours  d'eau.  On  a  recommandé  de  traiter  ces 
eaux  par  la  chaux,  qui  les  clarifie  promptemenl  et  qui  entraîne 
même,  à  l'état  de  combinaison  insoluble,  une  partie  des  matières 
organiques  qu'elles  tiennent  en  dissolution. 

Résumons  les  développements  qui  précèdent. 

Pour  être  de  bonne  qualité,  en  ce  qui  concerne  la  composition 
chimique,  une  eau  potable  doit  renfermer  en  dissolution  les  élé- 
ments de  l'air,  oxygène,  azote  et  acide  carbonique. 

En  général,  la  proportion  des  matériaux  fixes  n'y  doit  point  dé- 
passer S  gramme  par  litre. 

Dans  ces  limites,  la  présence  des  matériaux  fixes  peut  être  une 
condition  utile  ou  nuisible,  scion  leur  nature. 

Sans  revenir  sur  ce  que  nous  avons  élabli  plus  haut  a  ce  sujet, 
nous  ajoutons  que  les  matière*  mimiques  cmitt'imcs  dans  une  eau 
même  en  très-petite  quantité,  peuvent  être  nuisibles  lorsque  leur 
présence  se  fait  remarquer  par  une  odeur  ou  par  une  saveur  parti- 
culière, ou  par  la  réaction  qu'elles  exercent  sur  les  sulfates, 
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Nous  donnons  ici  les  analyses  de  quelques-unes  des  eauxdeParis  : 


Matériaux  Ihes 


Arif!e  i-.irboniquc   0'",(H62 

Aïole   0  ,0!20 

Oxygène   0  ,0039 

ivn,\j(],>  de  !«■!  ...       .  Ô  ^OflïS 

!  Carbonate  de  chaux. . .  n  ,  IGM 

—        de  maROOsie  0  ,O03i 

i  Sulfate  de  choux   Il  ,Ci!li!> 

t :l i li i [-iii-ii  de;  sodium. , .  0  ,0123 

Sulfate  ili'  potasse   (I  ,0fl!i0 


Il  est  à  remarquer  que,  pondant  son  passage  dans  Paris,  où  elle 
reçoit  les  eaux  de  nombreux  égouts,  l'eau  de  la  Seine  éprouve 
quelques  variations  dans  sa  composition.  MM.  Boutron  el  Henry 
ont  constalé  que  la  quantité  de  matériau*  lises  qu'elle  renferme  est 
plus  considérable  en  aval  qu'en  amonl  de  Paris,  et  que  cette  prê- 


chai 


a  obser 


outre  que  la  composition  de  l'eau  de  la  Seine  était  sujette  à  des 
variations  tres-sonsibles,  suivant  les  crues  et  les  saisons.  Pareille 
remarque  a  élé  faite  pour  les  eaux  d'autres  rivières.  Celles  du 
Rbùne,  par  exemple,  limpides  et  basses  en  hiver,  contiennent, 
d'après  les  remarques  de  M.  Dupasquier,  plus  de  sels  et  de  gaz  en 
disMilulii.nl  dans  cette  saison  que  pendant  l'été. 


Ilii  artioiiotf  de  i  ham  

—       de  magnésie.,. .  ..... 

Sulfate  de  chaux.. .  

—  defoude.  .  j   

—  de  macnesie  

i.y. ;in:r.'  -U  -u  linin   ... 

—  de  calcium  ...  !  

—  de  mapnC-i-itiin  !  . 

A  n  liait-  alcalin  

Ariiie  siluique.  alumine  c!  i>\>dc  di 
Matière  organique  


C',t58 
0  ,07li 
0  ,080 


EAUX  RE  SOIiltCE  ET  DE  HIVIÉHK. 


Matériau*  fixes 


SAINT-MICHEL  (1K4B). 

I  litre  renferme,  d'après  M.  H.  Dcville  : 

(  Acide  carbonique   .  0"*,02Bfl 


A<  iil>-  .  ...  r^'.iam: 

Aliiinin.Mitvw  phosphate).    0  ,0033 

Carbonate  de  eliau*   (I  ,1fl!l(l 

—      de  magnésie          0  ,0082 

Sulfale  de  chaux   0  ,11138 

—    de  sonde.   0  ,0054 

i     —     do  notasse   0  ,0201 

I  Chlorure  cfe  sodium   0  ,U3TÏ 

F      —      de  magnésium. ,  .    0  ,0108 

1  Atotalo  de  magnéeie          .    n  ,K,10 

W',V,m 

L'eau  d'Arcueil,  limpide,  fraiche  et  .agréable  à  boire,  est  assez 
riche  en  sels  calcaires,  comme  on  le  voit  par  celle  analyse.  Aussi 

sédiment  calcaire  qui  finit  par  les  obstruer  an  bout  d'un  certain 
temps.  Ce  >riIiiiiMil  est  formé  en  grande  partie  par  du  carbonate 
de  chaux,  qui  se  dépose  par  suite  du  dégagement  d'une  partie  de 
l'acide  carbonique  dans  les  tuyaux  mÈmes  cl  a  la  faveur  de  l'agi  ta- 
lion produite  par  le  mouvement  des  eaux. 

COMPOSITION  DE  L'BAU  DU  PI.'ITS  ARTÉSIEN  DE  GIIEMEL1.B. 

I  lilrc  renferme,  d'après  M.  l'eligot  : 

i  Acide  carbonique,  environ  S" 
Gaz         )  Aïole,  environ   17" 

(  Oxygène   (I 

I  Carbonate  de  chaux   0«',0580 

I       —       de  magnésie.  ..    0  ,0H>;i 


T.'eau  du  jmils  do  Grenelle,  plus  puni  qu'aucune  de  celles  qui 
alimentent  la  ville  de  Paris,  se  rapproche  de  certaines  eaux  miné- 
rales par  la  nature  de  quelques-uns  de  ses  matériaux.  Elle  est  lé- 
gèrement ferrugineuse,  el  dmine  lieu  à  un  dépût  ocreux  dans  le 
réservoir  de  réception.  En  mOrac  temps  elle  exhale,  a  son  point 
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d'émergence,  une  trcs-légcre  odeur  sulfureuse.  A  défaut  d'un  sul- 
fure alcalin,  incompatible  avee  le  cl  rb  on  a  le  ferreux,  on  y  a  cons- 
taté des  traces  d'hyposullîtes  alcalins. 

Eaux  crues.  —  L'eau  des  puits  de  Paris  nous  fournil  un  exemple 
d'eaux  crues.  Les  qiianlités  de  matières  salines,  cl  principalement 
de  sulfate  de  chaux  qu'elle  renferme,  la  rendent  impropre  aux 
usages  économiques.  De.  telles  eaux  ne  dissolvent  pas  le  savon  sans 
\  ïnnmT  un  précipité  Il  in  innenx  de  tiiii !-L.';t!  ;i 1 1 ■  et  d'oléale  cale; lires. 

Les  légumes  ne  s'y  ramollissent  point  par  la  cuisson.  Tantôt  insi- 
pides, lanlôl  douées  d'une  saveur  douceâtre  ci  désagréable  qui  leur 
a  fait  donner  le  nom  d'eaux  crues,  elles  sont  lourdes,  d'une  diges- 
tion difficile  i4  iKT.as.ioni h 'ii!  partais  di's  Iranebces.  (Juand  le  sulfale 
.le  chaux  y  prédomine,  on  les  désigne  sous  le  nom  d'eaux  tilêni- 
teuses.  Ces  eaux  ne  se  d  oublent  pas  par  l'éboNilion.  Ajoutons  qu'on 

légumes,  en  y  ajoutant  un  léfjer  excès  d'une  solution  de  carbonate, 
de  soude.  Il  se  forme  pur  double  décomposition  du  carbonate  de 
chaux  qui  se  dépose  et  du  sulfate  de  soude  qui  reste  en  solution. 

Voici,  d'après  MM.  l'aven  cl  Poiusot,  la  composition  de  l'eau  du 
puits  de  l'École  militaire  : 
I  litre  renrerme  : 

Sulfate  de  chnov     l>r,3i)2t 

—     de  magnésie   0  ,551* 

Carbonate  (te  r.liam   0  ,(IRfl8 

Chlorore  de  magnésium   0  ,11598 

—      de  sodium     0  ,09U 

Aride  ûlicique    mot. 

Matières  organiques   ....  m 

2",liT6 

Eaux  incrustanlet.  —  Le  carbonate  de  chaux,  que  nous  avons 
considéré  comme  uo  élément  utile  plutôt  que  nuisible,  lorsqu'il  est 
dissous  en  petite  quantité  dans  les  eaux  à  la  faveur  de  l'acide  car- 
bonique, peut  leur  communiquer  les  qualités  fâcheuses  que  nous 
venons  d'indiquer  lorsqu'il  y  est  dissous  en  trop  forte  proportion. 
(Juand  l'excès  d'acide  carbonique  se  i!éf;ripi'  dans  une  pareille  eau, 
le  carbonate  de  chaux,  ninin-  snlnble  que  le  bicarbonate,  se  dépose 
.1  lïiil  «..ilidi*  ^■■•l'.'Til  <v  titeyfm-  ni  >  ••rTrlu»  p.tr  <.„i.  .J"im.- 
diminution  de  pression  lorsque  l'eau,  qui  s'est  saturée  d'acide  car- 
bonique dans  le  sein  de  la  terre,  à  une  pression  supérieure  a  celle 
de  l 'atmosphère,  vienl  sourdre  n  la  surface  du  sol.  L'agitation 
qu'éprouvent  ces  eaux  de  source  en  bouillonnant  dans  un  lit  forte- 
ment incliné  contribue  aussi  au  dégagement  de  l'acide  carbonique, 


OigilizM  t>/  Google 


76  EAUX  DE  SOURCE  ET  DE  RIVIÈRE, 

soit  en  rompant  cet  élat  d'équilibre  instable  qu'où  nomme  sur- 
saturation,  soit  en  favorisant  les  échanges  de  gaz  entre  l'eau  et 
l'atmosphère.  C'est  ainsi  que  se  forment  les  incrustations  que  dé- 
posent dans  leur  lit  naturel  ou  dans  les  tuyaux  de  conduite  les 
eaux  calcaires  cl  carbonaiées,  qu'on  appelle  pour  celle  raison  eaux 
incrustantes. 

Le  ruisseau  de  Saint-Allyre,  en  Auvergne,  en  fournil  un  exemple 
bien  connu.  Tout  objet  que  l'on  plonge  dans  eetle  source  incrus- 
tante se  recouvre  au  bout  de  quelque  temps  d'une  croule  uniforme 
et  solide  de  carbonate  de  chaux  cristallisé. 

Analyse  qualitative  des  eara.  —  Indiquons  en  terminant  les 
moyens  propres  a  reconnaître  les  qualités  des  eaux. 

L'ébullilion,  en  chassant  brusquement  l'excès  d'acide  carbo- 
nique, trouble  plus  ou  moins  abondamment  les  eaux  chargées  de 
bicarbonale  de  chaux.  Ces  eaux  et  luules  celles  qui  siml  légèrement 
alcalines  développent  une  coloration  bleue  lorsqu'on  y  ajoute  quel- 
ques goutlcs  de  teinture  de  buis  de  campécbe  ou  de  teinture  de 
baies  de  IroPiie  (Ligustrum  vuigare). 

S'agit-il  de  déterminer  la  proportion  des  matériaux  fixes  que  ren- 
ferme une  eau,  il  suffit  d'en  évaporer  un  lilre  a  une  douce  chaleur, 
et  en  évitant  de  porter  la  liqueur  à  réhullilion.  I.c  poids  du  résidu 
parfaitemenl  sec  représente  la  somme  des  matériaux  fixes  contenus 
dans  l'eau. 

S'agit-il  de  découvrir  la  nature  des  matériaux  que  l'eau  lient  en 
dissolution,  on  emploie  les  réactifs  suivants  pour  rechercher  soil 
les  acides,  soit  les  bases. 

Le  chlorure  de  barium  forme,  dans  les  eaux  renfermant  de  l'acide 
sulfurîque  à  l'état  de  sulfate,  un  précipité  blanc  de  sulfate  de  baryte, 
insoluble  dans  l'acide  azotique  ou  dans  l'acide  chlorhydriquc. 

L'azolale  d'argent  précipite  le  chlore  des  chlorures  solubles 
sous  la  forme  d'un  précipité  blain-  floconneux,  devenant  violet  à  la 
lumière,  insoluble  dans  l'acide  azotique,  soiuble  dans  l'ammo- 
niaque. 

L'ébullilion  déjuge  l'acide  carbonique  libre,  et  celui  qui  esl com- 
biné avec  les  carbonates,  à  l'état  de  bicarbonates.  Quant  à  l'acide 
carbonique  uni  aux  bases,  on  le  retrouve  dans  le  résidu  de  l'évapc- 
ralion.  L'acide  chlorhydriquc  ajouté  à  ce  résidu  occasionne,  dans  ce 
cas,  le  dégagement  d'un  gaz  incolore  et  troublant  l'eau  de  chaux. 

L'oxalalc  d'ammoniaque,  ajouté  à  une  eau  calcaire,  détermine 
la  formation  d'un  précipite  d'oxalate  de  chaux  parfaitement  inso- 
luble dans  une  eau  ammoniacale.  La  liqueur  Mirée  et  convenable- 
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ment  concentrée  donne,  par  le  phosphate  de  soude  et  l'ammo- 
niaque, un  précipité  de  phosphate  amnmniaco-magnésien,  dans  le 
l 'iis  où  l'eau  renfermait  (1rs  sels  maL'tiésii-ns. 

Une  dissolution  de  savon  forme  dan?  les  eaux  renfermant  de  la 
chaux  un  précipité  floconneux,  combinaison  de  celte  base  avec  les 
acides  gras  du  savon.  Ci*  réactif  précipite  en  même  temps  la  ma- 
gnésie. 

Un  chimiste  anglais,  Clark,  a  proposé,  en  18(7,  l'emploi  d'une 
dissolution  de  savon  pour  apprécier  le  degré  de  dureté  des  eaux. 
Voici  le  principe  de  sa  méthode  :  Tool  le  monde  sait  que  le  savon 
fait  mousser  l'eau  pure.  Il  ne  produit  de  mousse  dans  les  eaux  cal- 
caires ou  magnésiennes  qu'autant  que  les  bases  oui  été  préalable- 
ment précipitées  par  une  quantité  équivalente  île  savon,  et  que  ce 

aussitôt  que  la  mousse  apparaîtra,  on  sera  certain  non-seulement 
d'avoir  précipité  complètement  les  bases  terreuses,  mais  même 
d'avoir  ajouté  un  excès  du  réactif  préri  pilant.  (Ici  excès  pourra  Olre 
très-peu  considérable;  car,  d'après  MM.  Boulran  et  Boudel,  1  dé- 
cigramme  de  savon  marbré  peu!  déterminer  la  formation  de  la 
mousse  dans  4  litre  d'eau  pure.  Ces  faits  ont  servi  de  base  a  un 
procédé  propre  à  exécuter  une  analyse  rapide  et  approximative  des 

i'Jui  N.>u»  n.  j.i-m.-t.i  dt.dni'i  1. 1  q          iti.ln  ,ir>ii  ,  .r..rii<ir<  de 

ce  procédé  hydrotimétrique,  tel  qu'il  a  été  décrit  et  appliqué  par 
MM.  Boutron  cl  Boudet. 

Dans  un  volume  déterminé  (10  centimètres  robes)  de  l'eau  que 
l'on  veul  analyser,  on  verse  goulle  a  goutte,  a  l'aide  d'une  bureltc, 
une  solution  alcoolique  de  savon.  Celle  solution  est  titrée,  c'est-à- 
dire  qu'on  a  déterminé  d'avance  quelle  est  la  quantité  de  chlorure 
de  calcium  qui  est  précipitée  complètement  par  un  volume  donné 
de  la  solution  savonneuse,  par  exempje  par  10  divisions  de  la  bu- 
rellc.  Dès  que,  par  l'agitation,  on  voit  apparaître  la  mousse,  on 
cesse  d'ajouter  le  réactif,  el  on  lit  sur  la  burette  le  nombre  de  divi- 
sions qui  ont  été  nécessaires  pour  opérer  la  précipitation  complète 
des  sels  terreux.  La  quantité  de  chlorure  de  calcium  qui  corres- 
pond à  10  divisions  de  la  liqueur  savonneuse  étant  connue,  rien 
n'est  plus  facile  que  de  calculer  la  quantité  de  chlorure  de  cal- 
cium qui  correspond  au  nombre  de  divisions  qu'on  a  trouvé  dans 
l'essai.  Cet  essai  donne,  par  conséquent,  la  proporlion  de  chlorure 
de  calcium  qui  correspond  aux  sels  terreux  contenus  dans  l'eau 
analysée. 
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On  désigne  sous  ce  nom  les  eaux  qui,  en  vertu  de  leur  tempé- 
rature ou  de  leur  mnslilulion  chirui<pn',  exerccnl  sur  l'économie 
une  action  spéciale,  dont  la  thérapeutique  peut  tirer  parti.  Do  tout 
temps,  on  les  a  divisées  en  deux  grandes  classes,  les  eaux  thermales 
cl  les  eaux  minérales  froides.  Les  premières,  qui  viennent  sourdre 
généralement  des  profondeurs  des  terrains  primitifs  ou  des  ler- 


Sonl  réputées  thermales  les  eaux  dont  la  température,  au  moment 
de  l'émergence,  est  supérieure  à  15  ou  20°  environ.  I.cur  tempé- 
rature offre  île  grandes  variations,  et  parcourt  tous  les  degrés  de 
l'échelle  entre  iio  et  1<KJ\  En  France,  l'eau  thermale  la  plus  chaude 
est  celle  de  Chaudes-Aiguës  (Cantal)^  81°;  on  en  connaît  de  plus 
chaudes  à  l'étranger.  La  température  du  Grand-Geyser,  en  Islande, 
csl  même  supérieure  à  100°, 

Le  plus  souvent  les  eaux  thermales  tiennent  en  dissolution  cer- 
tains principes  dont  l'action  s'ajoute  a  celle  de  la  chaleur.  Ces 
principes  ne  différent  point  par  leur  nature  de  ceux  qui  minéral  i- 
senl  les  eaux  froides.  Celles-ci  ont  à  leur  émergence  la  température 
moyenne  du  lieu  où  elles  sourdent. 

Tris-diverses  par  la  nature  et  les  proportions  des  principes 
qu'elles  renferment,  les  eaux  minérales  diffèrent  aussi  par  leur  ac- 
tion thérapeutique.  Ces  différences  ont  fourni  les  éléments  d'une 
classification  qui  a  varié  suivant  le  point  de  vue  géologique,  chi- 
mique ou  thérapeutique  où  se  sont  placés  les  auteurs.  Celle  que 
nous  adoptons  a  pour  base  la  constitution  chimique  des  eaux  mi- 
nérales. 

Cette  constitution  est  très-variable.  L'eau  peut  dissoudre  toutes 
les  substances  suliiblcs  qu'elle  reiiconlre  dans  le  sein  de  la  terre,  et 
le  nombre  en  est  considérable.  A  proprement  parler,  il  n'existe 
point,  parmi  les  matériaux  les  pin:  ordinaires  qui  forment  la  croûte 
solide  du  globe,  de  substance  absolument  insoluble  dans  l'eau,  et 
l'on  peut  affirmer  que  l'eau  de  lu  mer,  qui  est  une  sorte  d'eau  miné- 
rale, lient  en  dissolution,  sinon  la  lulalité,  du  moins  la  plus  grande 
partie  de  ces  matériaux.  Au  reste,  l'action  dissolvante  que  l'eau 
exerce  sur  certains  principes  est  favorisée  par  la  présence  de  l'acide 
carbonique. 
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M.  Slruvc  a  fait  à  cet  égard  des  expériences  ( re s-c nu c tuantes. 
Ayant  fait  digérer  sons  une  pression  plus  forte  que  celle  de  l'atmo- 
sphère, le  klingslrin  {phnnolilc,  roche  fehispalhiquc)  de  Bilin 
(Bohême),  avec  do  Tenu  chargée  d'acide  carbonique,  il  a  obtenu 
une  solution  renfermant  exactement  les  mûmes  matériaux  que 
ceux  qui  sont  contenus  dans  Tenu  gazeuse  et  alcali  ne  de  cette  lo- 
calité. 

D'un  autre  coté,  certains  matériaux  fixes  que  l'eau  renferme 
dans  un  cas  donné  peuvent  provoquer  ou  favoriser  la  dissulution 
d'autres  matériaux.  Le  fait  suivant  en  fournit  un  exemple  : 

MM.  Malaguli.  Iturncher  cl  Sarzeand  ont  signalé  la  présence  de 
quelques  traces  d'argent  dans  les  eaux  de  la  mer.  Il  s'y  trouve  sans 
doute  à  l'état  de  chlorure,  qui  se  dissout  à  la  faveur  du  chlorure 
de  sodium  dont  les  eaux  de  la  mer  sont  chargées. 

Les  substances  qu'on  rencontre  communément  en  dissolution 
dans  les  eaux  minérales  sont  les  suivantes  : 

Parmi  les  gaz,  indépendamment  de  l'azote  et  de  l'oxygène  : 

L'acide  carbonique; 

L'acide  sulfhydrique  ou  l'hydrogène  sulfuré. 
Parmi  les  substances  fixes  : 

Dos  sels  alcalins,  principalement  des  sels  de  sonde,  savoir  : 
Le  bicarbonate  de  soude  ; 
Le  sulfate  de  soude; 
Le  sulfure  de  sodium; 

Le  chlorure  de  sodium,  quelquefois  accompagné  de  traces  de 
bromure  et  d't'oii«re. 

Les  sels  de  potasse  accompagnent  généralement  les  sels  de 
soude  ;  mais  il  est  à  remarquer  que  la  potasse  est  beaucoup  moins 
abondante  dans  les  eaux  que  la  soude. 

Des  sels  de  chaux  et  de  magnésie,  principalement  : 

Le  chlorure  de  calcium  et  le  sulfate  de  chaux  ; 

Le  cftforure  de  magnésium  et  le  sulfate  de  magnésie,  quelquefois 
des  traces  de  bromure  de  calcium  et  de  magnésium. 

Des  sels  de  fer,  savoir  : 

Le  bicarbonate  ferreux; 

Le  tulfate  ferreux; 

Une  combinaison  de  l'oxyde  de  fer  avec  des  acides  organiques 
désignés  sous  le  nom  d'acide  crénique  cl  d'acide  apocrénique ; 
Des  traces  de  manganèse  accompagnent  souvent  le  fer. 
A  ces  matériaux  il  faut  ajouter  : 

L'acide  sutfurique.  Il  existe  dans  différentes  parties  de  l'Aîné- 
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rique,  au  Canada  et  dans  la  Nouvelle-Grenade,  des  sources  char- 
gées d'une  proportion  notable  d'acide  sulfurîque  libre.  Celles  du 
Canada,  situées  dans  le  voisinage  du  lac  Ontario,  sont  connues 
dans  le  pays  sous  le  nom  de  sources  lûres,  cl  ont  été  analysées  par 
M.  Sterry  Hunt  '. 

ï.'aàde  silicique.  Cet  acide,  qui  est  un  élément  si  fréquent  des 
eaux  douces,  a  éié  rencontré  dans  beaucoup  d'eaux  minérales. 
L'eau  si  chaude  des  Geysers  d'Islande  renferme  environ  i  gramme 
d'acide  silicique  par  litre. 

L'acide  arsénique,  dont  l'existence  a  été  signalée  dans  un  grand 
nombre  d'eaux  minérales,  principalement  dans  certaines  eaux  fer- 
rugineuses. 

L'acide  borique,  qui  existe  en  solution  dans  les  eaux  des  lagoni, 
flaques  d'eau  chaude  que  l'on  rencontre  a  la  surface  d'un  sol  volca- 
nique dans  les  Maremmes  de  la  Toscane. 

Col  acide  a  été  rencontré  aussi  dans  certains  lacs  du  Thîbet  à 
l'état  de  borate  de  soude.  MM.  J.  linuis  cl  Filliol  en  ont  signalé 
l'existence  dans  les  eaux  sulfureuses  des  l'y  renées;  M.  Ilouquet  l'a 
trouvé  dans  l'eau  de  Vichy,  etc. 

Les  Mis  de  tithinir.  La  lilhine,  alcali  analogue  .i  !a  potasse  et  à  la 
soude,  a  été  signalée  par  Berzelius  dans  les  eaux  de  Carlsbad.  Elle 
ne  parait  pas  être  un  élément  aussi  rare  des  eaux  minérales  que  le 
pensait  cet  illustre  chimiste.  Un  l'a  rencontrée  dans  les  eaux  de 
Maricnbad  (Bohême),  d'Évaux  (Creuse),  de  Vichy,  de  Sainl-Honoré 
(Nièvre),  de  Plombières,  de  Sc-ullzmatt  (Haut-Rhin),  etc.,  etc. 

Les  sels  de  césium  et  de  rubidium.  Le  césium  a  été  découvert 
dans  les  eaux  de  Hun-klieiui  et  île  kivu/.iuieh,  par  M.  Bunsen  (1860). 
Sa  présence  a  été  signalée  dans  les  eaux  de  Bourbon  ne -lus-Bains,  de 
Vichy  et  du  Mont-Dore  par  M.  Grandeau. 

Les  sels  ammoniacaux.  M.  J.  Bouis  a  signalé  l'existence  de  sels 
ammoniacaux  dans  certaines  eaux  sulfureuses  (Eaux-Bonnes,  La- 

i.  Voici  l'unir»  l]e  la  «°urce  ,le  Tiiscarora,  la  plut  cnnnup  do  ces  sources 

Elle  renferme,  dana  un  lilre  : 
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bassère,  Enghicn).  Celles  qui  sourdent  des  terrains  primitifs  ne 
conti  en  nen  l  p  as  d 'am  m  o  n  i  aque . 

Les  «/j  d'alumine.  Deaueoup  dY;n)\  minérales  renferment  des 
traces  d'alumine.  Quelques-unes,  comme  «lies  d'Auteuil  et  de 
Passy,  près  Paris,  renferment  celte  base  à  l'étal  de  sulfate. 

Parmi  les  éléments  qu'on  rencontre  rarement  et  accidentelle- 
ment dans  les  eaux,  nous  signalerons  encore  le  carbonate  de  baryte 
(eaux  de  Luxeuil,  Haute-Saône),  le  carbonate  de  slrontiane  (eaux 
de  Vichy,  de  Srdlilz,  de  Oarlsbad,  d'Kgra),  le  sulfate  de  slrontiane 
{eaux  de  Louesche,  Valais). 

[.es  sels  û<-  -inc.  ont  été  signalés  dans  lïati  île  Riinneby,  en  An- 
gleterre. M.  Wil!  a  rencontre  du  zinc  dans  l'eau  de  Itippoldsau 
(Fnrèl-Noiiv),  el  M.  ltammelsbiTj;  dans  celle  d'Aloxisbad  (llm'/J. 

Les  dépôts  qui  se  forment  dans  les  eaux  feiTugineuscs  renferment 
quelquefois  des  traces  de  cuivre  (Filhol).  Ce  métal  existe  à  l'état 
de  sulfate  dans  les  eaux  des  galeries  de  certaines  mines,  où  des 
pyrites  cuivreuses  sont  expusccs  à  l'aelion  de  l'air  et  de  l'eau.  C'est 
ainsi  que  les  eaux  de  Fahlun  en  Suède  sont  chargées  de  sulfate 
de  cuivre.  Dans  quelques  lucidités,  rmiime  à  Srlmurlnil/,  en  lb>n- 
grie,  ces  eaux  de  galeries  sont  assez  riches  en  sulfate  de  cuivre 
pour  qu'on  puisse  en  retirer  le  métal,  par  cémentation,  en  le  pré- 
cipitant par  le  fer. 

Dans  les  eaux  acidulés  el  ferrugineuses  de  Rippoldsau  (Foret- 
Noire),  M.  Will  a  rencontré  en  dissolution  des  traces  d'efain,  de 
euirre,  de  plomb  et  d'antimoine.  M.  Buchncr  jeune  a  trouvé  une 
trace  d'étain  dans  les  eaux  de  Kissingen. 

A  cette  nombreuse  série  de  corps  minéraux,  dont  l'existence  a 
été  signalée  dans  les  eaux,  il  faut  ajouter  quelques  matières  orga- 
niques. Indépendamment  des  acides  crénique  et  apocréniqne,  que 
nous  avons  déjà  mentionnés,  nous  devons  signaler  ici  cette  subs- 
tance si  abondante  dans  les  eaux  minérales  des  Pyrénées,  qu'on  a 
désignée  sous  le  nom  de  glairine  ou  de  barégine.  Ajoutons  qu'on 
a  découvert  récemment  dans  les  eaux  de  Briickenau,  eu  Bavière, 
l'existence  des  acides  propïonique  cl  butyrique,  acides  organiques 
analogues  a  l'acide  acétique. 

On  le  voit,  la  constitution  chimique  des  eaux  minérales  est  très- 
variable,  et  il  n'est  pas  facile  d'en  tirer  les  éléments  d'une  classifi- 
cation simple  et  naturelle,  même  en  écartant  les  matériaux  qu'on 
ne  rencontre  que  rarement  dans  les  eaux.  I  es  ddiieidiés  d'utie  pa- 
reille classification  sont  encore  augmentées  par  celte  circonstance 
qu'une  seule  el  même  eau  renferme  presque  toujours  des  principes 


fort  divers,  et  qui  peuvent  y  Pire  contenus  en  proportions  à  peu 
près  Équivalentes.  Toutes  li  s  Ibis  que  celte  dernière  condition  se 
piési-nte,  et  elle  n'est  point  rare,  il  est  Évident  qu'une  classification 
rigoureuse  devient  impossible. 

Néanmoins,  si  l'on  lient  compte  soit  de  la  prédominance  de  tel 
ou  tel  élément,  soit  de  l'existence  d'un  principe  doué  de  proprié- 
tés thérapeutiques  bien  caractérisées,  soit  enfin  de  la  constitution 
chimique  tout  entière,  c'esl-à-dirc  de  ht  nature  des  principes  les 
plus  abondants,  on  arrive  a  établir,  d'après  ces  données,  quelques 
groupes  bien  déÛnis  d'eaux  minérales. 
Ainsi,  nous  distinguons  avec  la  plupart  des  auteurs  : 
Les  eaux  acidulés,  caractérisées  parla  présence  de  l'acide  car- 
bonique libre; 

Les  eaux  alcalines,  caractérisées  par  la  présence  d'une  propor- 
tion plus  ou  moins  notable  de  bicarbonate  de  soude  ou  de  silicate 
alcalin; 

Les  eaux  ferrugineuses; 

Les  eaux  salines,  renfermant  en  solution  certains  sels  neutres; 

Les  eaux  sulfureuses,  caractérisées  par  la  présence  de  l'hydro- 
gène sulfuré  ou  d'un  sulfure  solublc. 

En  arrivant  à  la  surface  du  sol,  quelques-unes  de  ces  eaux  miné- 
rales éprouvent  un  changement  dans  leur  constitution  chimique. 
Les  eaux  sulfureuses  subissent  au  contact  de  l'air  une  oxydation 
plus  ou  moins  lente.  Nous  étudierons  plus  loin  toutes  les  condi- 
tions de  ce  phénomÈnc. 

Celles  qui  renferment  de  l'acide  carbonique  libre  en  laissent  dé- 
gager une  partie,  et  il  arrive  souvent  qu'une  portion  des  carbonates 
tenus  en  dissolution  à  la  faveur  d'un  excès  d'acide  carbonique  de- 
vient insoluble  et  se  dépose,  par  suite  de  ce  dégagement.  C'est  là 
la  principale  cause  des  dépôts  qui  se  forment  dans  les  bassins  de 
réception  d'un  grand  nombre  d'eaux  minérales,  ou  dans  les  con- 
duits qui  servent  a  leur  écoulement.  Tantôt  floconneux  ou  pulvé- 
rulents et  se  rassemblant  a  l'état  de  boues,  tantôt  agrégés  sous 
forme  de  concrétions  on  de  travertins,  ces  dépôts  offrent  une  con- 
stitution très-variable.  Les  sels  solubles  en  sont  naturellement  ex- 
clus. Les  carbonates  de  chaux,  de  magnésie,  de  fer,  l'hydrate  de 
sesquioxyde  de  fer,  l'alumine,  la  silice,  voilà  les  matériaux  les  plus 
ordinaires  de  ces  dépôts;  mais  il  esta  remarquer  qu'on  y  rencontre 
souvent  d'autres  substances,  telles  que  le  soufre,  l'acide  arsenique, 
des  oxydes  métalliques  divers.  Il  arrive  quelquefois  qu'on  y  dé- 
couvre des  matériaux  qu'un  aurait  (le  la  peini'  à  isoler  de  l'eau  elle- 
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même,  el  qui,  devenus  insolubles,  se  sont  concentrés  en  quelque 
sorte  dans  les  boues.  Veut-on  constater,  par  exemple,  la  présence 
de  l'arsenic  dans  une  eau  ferrugineuse?  On  le  trouvera  plus  facile- 
ment et  plus  sûrement  dans  le  dépôt  ocreux  qui  se  Forme  autour 
de  la  source  que  dans  l'eau  elle-même.  C'est  ainsi,  du  reste,  que 
l'arsenic  a  été  découvert  dans  les  eaux  ferrugineuses. 

Dans  quelques  établissements,  on  attribue  des  vertus  particu- 
lières à  ces  sédiments  qu'on  laisse  déposer  au  fond  de  bassins  qu'on 
nomme  piscines,  et  où  un  certain  nombre  de  malades  se  baignent 
a  la  fois. 

Les  boues  de  Sainl-Aimmd,  dans  le  département  du  X'ord,  qui 
jouissaient  autrefois  d'une  très-grande  célébrité,  sont  encore  em- 
ployées aujourd'hui  comme  topiques  dans  un  certain  nombre  d'af- 
fections chroniques.  Elles  sont  noires  el  répandent  une  odeur  sul- 
fureuse trÈs-prononcée.  Leur  température  est  do  25°.  Kn  voici  la 
composition,  d'après  M.  E.  Pallas  : 


Eau   .  35,000 

Aride  carhininuo     0,0(0 

—  iuirhïdnque     0,033 

—  lilicique..  .  - .  ...  30,400 

Soufre     0,200 

Carbonalo  de  chaui    ),56» 

—      de  raai:né&ir   - .  ...  0,.r.G8 

Matière  etlrecliie   .    ...  I,Î20 

—  oi'iler..   0,803 

Perle...    2,74;; 


I00.0UO 

Dans  les  boues  fernipineuscs  et  sulfureuses  de  Viierhe,  H.  l'op- 
piale  a  truuié  les  nialéiian.v  «.iu\ant- 


23,732 
0,ti3 

Sulfate  .le  chaux.... 

3,274 

Sulfate  de  chaux  

Llilurure  de  calcium 

Carbonate  de  chaut.. 

0,087 

0,403 

Chlorure  de  calcium. 

0,011(1 

Carbonate  de  fer .... 

Carbonate  de  fer. , . . 

0,237 

—       de  chaux.. 

70,082 

Silice  et  silicates...  . 

58,788 

Alumine  

t,0â7 

Matière  organique. . . 

31,037 

2,720 

Malif-reorRanique. . . 

t.031 

100, 

0,140 
100,000 

Ajoutons  ici  qu'o 

émanations  gazeuses  des  sources  minérales.  L'acide  carbonique,  est 
administré  en  bains  on  en  douches,  dans  des  appareils  spériavw. 
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Dans  certaines  stations  tlici  uinli-^  des  Pyrénées  cl  d'autres  localités, 
on  a  construit  des  salles  nô  vietincnl  se  rendre  les  vapeurs  aqueuses 
que  dégagent  les  smirres  sulfureuses  chaudes  cl  qui  entraînent  des 
traces  d'hydrogène  sulfuré.  I.cVernet,  Amélie-les-Bains  (Pyrénées- 
OrienUles),  A  îx-1  es-Bains  (Savoie),  Uriagc  (Isère),  ont  été  pourvus, 
par  les  soins  de  M.  François,  de  telles  salles  d'inhalation.  Depuis 
quelque  temps,  au  lien  d'y  recevoir  simplement  les  émanations  de 
l'eau  thermale,  on  y  injecte  celle-ci  sous  forme  de  goultclcttes 
très-fines,  sorte  de  brouillard  qu'on  obtient  a  l'aide  d'un  appareil 
de  pulvérisation. 

EAOX  ACIDULES. 

On  désigne  sous  ce  nom  les  eaux  donl  le  gaz  acide  carbonique 
libre  est  l'élément  caractéristique  el  prédominant.  Au  moment  où 
elles  arrivent  au  contact  de  l'air,  ces  eaux  laissent  échapper  ordi- 
nairement une  portion  du  gaz  qu'elles  ont  dissous  à  une  pression 
supérieure  a  celle  de  l'atmosphère.  De  là  «ne  effervescence  et  un 
dégagement  de  bulles  qui  dure  pins  nu  moins  longtemps,  el  qui  a 
fait  donner  à  ces  eaux  les  nomsd'eatix  gnzeuses.  Elles  sont  froides; 
leur  température  dépasse  rai-enicnl  l'i°  centigrades.  Au  moment 
de  l'émergence,  elles  sont  donnes  d'one  saveur  légèrement  acide, 
qu'on  qualifie  vulgairement  d'aigrelette.  Lorsque,  par  l'exposition 
à  l'air,  la  plus  grande  partie  de  l'acide  carbonique  s'est  dégagé, 

saveur  saline  ou  même  alculine.  Kn  ell'rl,  les  eaux  gazeuses  natu- 
relles ne  représentent  jamais  une  dissolution  d'aride  carbonique 
dans  l'eau  pure.  Elles  renferment  toujours  des  matières  salines  et 
principalement  des  carbonates,  cl  même  une  certaine  proportion 
de  chlorures  ou  de  sulfates.  La  saveur  particulière  de  ees  matières 
salines,  masquée  d'abord  par  celle  de  l'élément  prédominant, 
l'acide  carbonique,  réparait  dès  que  le  gaz  s'esl  dissipé. 

Les  matériaux  fixes  les  plus  ordinaires  des  eaux  acidulés  sont 
les  carbonates  de  chaux  et  de  magnésie,  souvent  associés  a  quel- 
ques traces  de  carbonates  el  de  chlorures  alcalins.  Telle  est  la 
composition  de  l'eau  de  Scllz  dans  le  duché  île  .Nassau,  et  de  celle 
de  Soulzmatt  dans  le  département  du  Haul-lthin.  Les  eaux  donl  on 
trouvera  les  analyses  pins  loin  doivent  être  considérées  comme 
les  types  des  eaux  acidulés  proprement  dites  ou  eaux  acidulés 

Lorsque  dans  une  eau  gazeuse  le  carbonate  ferreux  vient  se 
joindre  aux  éléments  precédcmenl  énnmérés,  ce  qui  arrive  t'ré- 
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quemmeni,  l'eau  ainsi  constituée  doit  Cire  rangée  dans  la  classe 
des  eaux  ferrugineuses  :  l'acide  carbonique  n'en  forme  plus  l'élé- 
ment caractéristique.  Il  en  est  de  menu;  lorsqu'une  eau  gazeuse 
renferme  une  proportion  notable  de  carbonate  alcalin  ou  d'un  sel 
neutre.  Ainsi  l'eau  de  Vichy,  quoique  tenant  en  dissolution  un  vo- 
lume égal  au  sien  d'acide  carbonique,  renferme  une  proportion 
telle  de  bicarbonate  de  soude  que  ce  sirl  ni  devient  l'élément  carac- 
téristique et  prédominant,  circonstance  qui  doit  la  faire  ranger  au 
nombre  des  eaux  alcalines.  A  l'étranger,  les  eaux  de  Carlsbad,  de, 
PJaubeim,  de  Kissingcu,  de  Hombourg,  etc.,  qui  renferment  eu  so- 
lution des  quantités  notables  de  divers  sels,  sont  chargées  en  morne 
temps  d'acide  earboniquu  libre.  Celle  de  Kissingen,  en  Bavière, 
par  exemple,  qui  renferme  en  mille  gn  nés  S",8  de  chlorure  de 

carbonique  libre.  Kilo  est  donc  à  la  fois  g.i/euse,  saline  cl  frrrugi- 

bonique  n'en  forme  point  l'élément  thérapeutique  prédominant. 
Au  reste,  cet  exemple  montre  bien  l'impossibilité  d'une  classifica- 
tion rigoureuse  des  eaux  minérales. 

Les  eaux  gazeuses  simples  ou  eaux  acidulés  renferment  un  vo- 
lume variable  d'acide  carbonique  depuis  ~2~>i>  jusqu'à  U100"  et  au 
delà  par  litre.  Cet  acide  carbonique  se  dissipe  peu  il  peu  par  l'expo- 
sition à  l'air  de  l'eau  gazeuse,  mais  bien  plus  lentement  que  celui 
qui  salure  l'eau  gazeuse  artificielle.  En  effet,  dans  les  eaux  natu- 
relles, le  gaz  est  retenu  non-seulement  par  l'eau  elle-même,  mais 
encore  par  les  matériaux  fixes  et  surtout  par  les  carbonates  qu'elle 
renferme. 

Pour  doser  l'aride  carbonique  dans  une  eau  pi/euse,  on  la  traite 
par  un  mélange  d'ammoniaque  avec  une  solution  concentrée  de 
chlorure  de  barium.  L'ammoniaque  retient  l'acfde  carbonique,  et  le 
carbonate  d'ammoniaque  formé,  décomposant  le  chlorure  de  ba- 
rium, forme  du  carbonate  de  baryte  insoluble.  On  fillre  rapidement, 
on  lave  le  précipité  de  carbonate  de  baryte,  on  le  desséche  et  on  le 
pèse. 

Cette  opération  doit  être  faite,  autant  que  possible,  à  la  source 
même;  on  y  plonge  une  grande  pipette  en  verre,  jaugée,  et  lors- 
que celle-ci  est  entièrement  remplie  d'eau,  on  la  vide  dans  un 
flacon  renfermant  du  chlorure  de  barium  ammoniacal.  Il  est  bon 
de  faire  plusieurs  opérations  semblables,  et  de  prendre  la  moyenne 
des  résultats  obtenus  dans  chacune  d'elles. 

Le  carbonate  de  baryte  qui  a  été  recueilli  et  pesé  n'est  point  pur, 
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et  il  est  nécessaire  d'en  faire  une  analyse  spéciale.  En  effet,  il  est 
ordinairement  mélangé  rie  sulfate  rie  baryte  provenant  de  l'action 
ries  sulfates  solublos  qui  existent  f-'énénilement  dans  les  eaux,  sur 
le  chlorure  dr  barium.  Le  carbonate  ite  ban  le  nblcmi  étant  dissous 
dans  l'acide  clilurhyLlnque  faillie,  il  reste  un  résidu  de  sulfate  dont 
le  poids  doit  être  défalqué  île  celui  du  mélange,  ri'aburri  pesé,  (les 

deux  sels  barytiques.  Le  poids  du  carbonate  de  baryte  pur,  ainsi 
déterminé,  donne  celui  de  l'acide  carbonique,  qui  était  contenu 
dans  l'eau  soit  à  l'état  libre,  soit  a  l'étal  combiné. 
Nous  donnons  ici  les  analyses  de  quelques  eaux  acidulés  : 

AKAIÏSZ  riE  l.'EAC  RE  SEL17  01!  NIEDIRSELTinS  (DUCOÉ  DE  NASSAU), 

pur  M.  0.  Henry. 

Température   17°,;i 

Densité   1  ,003* 


Acide  carbonique  libre.   . .  |,n3S 

Ificarbu:ia!e  oV  jrnjiïe..   O.'it» 

—  de  chaux   o.s.H 

d.-  mj(!:n!H',  ..  ti.-.i"i 

de  slrouliane. . .   

—  de  fer    0,fl3ii 

f.hioniri-  de  uuliiirn    5,0(0 

de  potassium.  .....  0,001 

Sulfate  de  sourie.        .....    (1,150 

l'Wi.ïutc  de  sou  le    n.01» 

Silice  et  i.lumine   0,050 

Bromure  alcalin,  créante  de  rbam 

i  l  de  soude,  maliens  organique».  >,„.. 

Total   !i,10:-i 

Total  des  matériaux  fixes. . .  4,070 
par  M.  Béchamp.  ' 

Température   10°  à  H-.S 

nantlld  I     fini  U'I 


Acide  carbonique  libre   ',040 

Iticiubiiii.^le  île  blinde   0,057 

—  delithine   0,020 

—  de  chaui   0,431 

— ■      de  magnésie   0,313 

A  reparler,  3,667 
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Report.  3,667 

Sulfate  de  potasse   0,148 

(ir  roiidf!  (anhydre.:. ......  .  d.iijj 

Chlorure  de  sodium   0,071 

Borate  de  soude  (anhydre)   0,0tl5 

Acide  silicique   0,063 

Acide  phosphorique  1 

Alumine  ! 

Peroxyde  de  fer  J 

Tolal   4,037 

Tolal  des  matériaux  fixes...  2,091 

analyse  de  l'eau  he  coNDiLLftc  (dhc-iik),  source  Anaslasie. 
par  U.  O.  Henry. 

Température   13° 


Acide  carbonique  libre  

Bicarbonate  de  chaut.  

—  de  soude  (anhydre)  

—  de  magnésie.  "  

Silicate  de  chaux  et  d'alumine  

nilui-tiri'  ili'  taliimn  et  de  sodium.. 
Sulfate  do  soude  (anhydre)  

lodurc,  azotate,  sel  de  polasse  

Oxyde  de  F«!- crenatÉ  et  carbonaté. . 

Matière  organique  

Total  

Total  des  matériaux  fixes. . . 

Un  certain  nombre  d'eaux  gazeuses  naturelles  possèdent,  une 
composition  analogue  à  celle  des  eaux  précédentes.  Pour  qu'elles 
puissent  convenir  comme  celles-ci  a  l'usage  de  la  lablc,  il  faut  que 
leur  saveur  soit  franchement  acidulé,  sans  arrière-gout  alcalin, 
salin  ou  ferrugineux. 

BAUX   .1 1. Ci  LINE". 

Ces  eaux  possèdent  une  réaction  alcaline,  soit  immédiatement 
au  moment  de  l'émergence,  soil  après  le  dégagement  de  l'acide 
carbonique  libre.  Cette  réaction  alcaline,  qui  se  manifeste  soit  au 
papier  de  tournesol,  soit  par  la  saveur  particulière  de  ces  eaux, 
|ir'ut  (Mit  duc  à  un  silicate  nu  k  un  carbonate  alcalin.  Les  eau.x 
thermales  de  Plombières  nous  offrent  un  exemple  d'eaux  rendues 
légèrement  alcalines  par  du  silicate  de  potasse;  elles  sortent  d'un 


1.083  0iH,848) 

1 ,33'J 

0,flîB 

0,035 

0,845 

0,150 

0,175 

0,0ï3 

0,010 

3,276 
2,103 
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lorrain  granitique  cl  se  chargent  sans  doute  du  silicate  alcalin  par 
leur  contact  avec  les  feldspath*  el  les  micas  qu'elles  désagrègent 
cl  dissolvent  partiellement.  Celle  action  est  évidemment  favorisée 
par  la  température  élevée  de  quelques-unes  de  ees  sources  (GO°). 

Les  acides  décomposent  ees  eaux  silicalées  en  niellant  l'acide  si- 
licique  en  liberté  ;  il  se  sépare  en  llucous  lorsque  la  quantité  en  est 
un  peu  notable  dans  une  eau  concentrée.  L'acide  carbonique  lui- 
même  peut  opérer  cette  décomposition. 

Les  eaux  qui  doivent  leur  alcalinité  à  des  carbonates  sont  de 
beaucoup  les  plus  fréquentes  et  les  pins  importantes  parmi  celles 
qui  appartiennent  a  celle  classe.  Les  eaux  de  Vichy,  de  Gnsset,  de 
Haulerive,  de  Vais,  de  Sai ni- Xec taire,  d'Ems  (duché  de  Nassau), 
en  fournissent  des  exemples  très-connus.  C'est  le  bicarbonate  de 
soude  qui  y  prédomine;  il  est  souvent  accompagné  des  bicarbo- 
nates de  chaux  et  de  magnésie,  et  même  de  divers  sels  neulres, 
Une  certaine  quantité  d'acide  eurlionique  libre  exisle  ordinairement 
en  solution  dans  ces  eaux.  Lorsqu'il  se  dégage,  il  arrive  quelque- 
fois que  les  carbonates  terreux  insolubles  se  déposent.  C'est  ce 
qu'on  remarque  à  Kms,  où  il  se  forme  ii  la  surface  de  i'eau  alca- 
line une  pellicule  mince  el  irisée  de  carbonate  calcaire. 

Il  csl  des  eaux  alcalines  qui  paraissent  renfermer  du  carbonate 
de  soude  neutre.  Dans  certains  lacs  de  l'Egypte,  de  la  Hongrie,  des 
bords  de  la  mer  Caspienne  et  de  la  mer  Noire,  ou  trouve  en  disso- 
lution un  sesquicarbonate  de  soude,  qui  arrivait  autrefois  dans  le 

,  Nous  donnons  ici  les  analyses  des  eaux  de  Vichy  et  d'Ems;  elles 
sont  thermales,  comme  on  le  voit  par  l'indication  des  tempéra- 
tures des  diverses  sources. 

Comme  exemple  d'une  eau  alcaline  silicatée,  nous  citerons  l'eau 
de  Plombières1. 

1.  Eitrail  iks  Etude*  sur  les  taux  minérale*  el  thermales  île  Plumliiret,  par 
Nil.  Julier  et  Loforl. 
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ar,',ï5  C. 

(fi°,ÏS  C. 

tT,s  C. 

=  i*",î  B 

=  J8°  R. 

i,ooisii 

Bicarbonate  rte  soude  

i,!btns 

3,011(17 

1  ,97flR4 

'.'.ri' i2:i  3 

Chlorure  rte  sodium  

0,yï2i! 

li.!isi:;n 

I.(I1I7!I 

(l,!»4K!H 

Sulfate  de  potasse  

O.I11J7II 

Ii.()tl17!l 

Bicarbonate  de  cliauv  

—       rte  miiLTu'^ii'.  . 

lÙ'KlilT 

0,2i(IS(i 

!''(  !'>r 

—        de  rriiiuj.'iiiii'ie 

(Mini;,-; 

—        rtcflrarilinnc  <" 

o'oooae 

0  00034 

Phosphate  d'alumine  

;  ;';<  ■■  ; 

h''!',; 

Carbonate  de  lithine  

Induré  de  sodium  

Itromurc  rte  sodium  

Total  dos  principes  (kcs. 
Acide  carbonique  libre.. 

n.. 172  fit 

3.543M 

:!.;ii7!ii 

:i,.;ns',7 

i,0S39* 

0,902112 

0,*K3!)4 

0,7!liN3 

Total  de  tous  les  principes 

l,mrâ 

4,ilii4S 

4,iOI80 

4, in  i.io 

PRINCIPES  CONTE.M 

dont  1.000  Kfsmmr, 

Aride  rorlxinïqiie  libre.  . 

0,012(17 

(i.(KiSn;i 

Aride  xilïcïque. .....  ... 

«.iiïC..'i 

(1.(12711 

Il.(lli7i!i 

Sulfate  de  soude.  —  ... 

n.iriSBl 

0,09274 

0,10li7(l 

—  d'ammoniaque... 

,\r,-i-!ii.iïi-  île  -.oude  

Si'.calc  de  courte  ;Si  il',  MU). .  .. 

0,13863 

0,0;i78R 

0,10011 

—     de  lillune.   

—  d'alumine  

Bicarbonate  rte  soude  

n.'d.'î-i* 

o,(ïn2n 

11 /1 -ni  2 

de  potasse. 

0,01673 

o/iom 

0,11(1211 

rte  chai»  

0,0217N 

(l.fBNlW 

0.01M9 

—        de  magnésie. - 

O.OilC.TII 

Chlorure  de  sodium  

o.oVn 

0,01004 

fluorure  rte  ralciiim  

:io-i. .  .1.  ■. -r  •  i  -i.-  ni  ,l ;..     .  ■ 

«aliero  ocp.inique  ainléo. 

0.370J3 

0,23281 

0,29*21 
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EAUX  FBHHUGINEUSES.  H 
On  remarquera  la  faible  proportion  des  matériau*  fixes  conte- 
nus dans  les  eaux  de.  Plombières  dont  l'efficacité  est  pourtant  bien 
reconnue,  cl  est  <luc,  peut-être,  à  la  présence  d'une  faible  propor- 
tion d'arséniale  de  soude. 


EAUX  FERBOQIKEUSES, 

Presque  toutes  les  eaux  renferment  des  traces  de  fer  en  disso- 
lution. Un  donne  le  nom  d'eaux  ferrugineuses  a  celles  qui  en  con- 
tiennent assez  pour  acquérir  des  propriétés  thérapeutiques  spé- 
ciales. Le  fer  est  l'élément  caractéristique  et  efficace  de  ces  eaux. 
Il  y  est  contenu,  bien  entendu,  à  l'état  de  combinaison  et  sous  la 
forme  d'un  sel  ferrugineux.  Sa  présence  se  manifeste  par  plusieurs 
caractères  tranchés,  dont  le  plus  vulgaire,  en  quelque  sorte,  con- 
siste dans  une  saveur  particulière  analogue  a  celle  de  l'encre.  Le 

1er  y       en  (lissulitlinn  :  au  moiuenl  de  l'émcrj-'eiLiT,  ci:.-  eaux  sont 

parfaitement  limpides.  Aussi  peut-on  y  démonirer  la  présence  du 
fer  a  l'aide  îles  réactifs  ordinaires,  tels  que  le  stdfliydrate  d'ammo- 
niaque, qui  y  produit  quelquefois  une  coloration  brune,  ou  le 
prussialc  de  potasse  qui  donne  une  coloration  bleue  ou  même  un 
précipité  bleu  dans  l'eau  concentrée  et  très-légèremeni  acidulée. 
La  plupart  des  eaux  ferrugineuses  se  troublent  au  bout  de  quelque 


temps,  et  laissent  déposer  un  précipité  ocre 

ix.  Les  bassir 

lesquels  séjournent  ces  eaux,  les  rigoles  par  1 

esqtteiles  elle; 

se  dé- 

versent,  sont  ordinairement  recouverts  d'une  ci 

niche  ocecuse 

L'ana- 

lyse  de  ce  dépùl  permet  de  reconnaître  facili 

nce  du 

fer  dans  les  eaux. 

Les  eaux  ferrugineuses  sont  générale  me  u 

t  froides.  La 

ferro-manganifère  de  Luxent],  que  l'on  cite 

a  cet  égard  ■ 

une  exception,  possède  une  température  de  35*. 

Le  [UaiiL-aur.-e  aei'om[u;;iie  qurlqueli  .is  le  fer  ilans  les  eaux.  Celle 

de  Cransac  (Aveyron)  renferme  une  quantité  aster,  notable  de  sul- 
fate de  manganèse  associé  au  sulfate  ferreux. 

On  admet  généralement  que  le  fer  existe  dans  les  eaux  sous  trois 
états  différents  : 

1*  A  l'étal  de  carbonate  de  proluxyile  (eaux  fi  n  noueuses  carbo- 
natées). 

2°  A  l'état  de  crénale  on  d'apocrénutt-  tle  prulrixyde  {eaux  ferru- 
gineuses crénalées). 

Il"  A  l'état  de  sulfate  de  protoxyde  (eaux  ferrugineuses  sulfatées). 
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EAUX  MINÉRALES. 


Quelques  ailleurs  ont  signalé  le  phosphate  erreux  parmi  les  élé- 
ments des  eaux  ferrugineuses  (?) 

Quelques-unes  de  ces  eaux  renferment  de  l'hydrogène  sulfuré 
libre.  On  sait  que  ce  gaz  ne  précipite  pas  les  sels  Terreux.  Il  n'y  a 
demi:  pas  incompatibilité  entre  ces  corps,  comme  on  le  remarque 
entre  les  sels  ferreux  cl  1rs  sulfures  alcalins. 

L'eau  rte  Sylvanês  (Avcyron)  est  une  eau  ferrugineuse  sulfhydra- 
ice,  d'après  l'analyse  de  M.  lïfrard,  de  Montpellier. 

Eau  ferrugineuses  carbonatées.  —  Ce  sont  les  eaux  ferrugi- 
neuses les  plus  abondantes.  Le  carbonate  de  pmtnwde  de  fer  {fer 
spathique),  iiiiluivllcmeul  insoluble  dans  l'eau,  y  est  tenu  en  dis- 
solution par  l'acide  carbonique  libre  que  ces  sources  renferment 
toujours.  Quelques-unes  pétillent  cumme  les  eaux  acidulés  elles- 
mêmes,  saveur  alramentairc  du  fer  y  est  heureusement  mas- 
quée ou  du  moins  atténuée  par  la  saveur  aigrelette  de  l'acide 
carbonique.  Parmi  les  eaux  ferrugineuses,  ce  sont  les  moins  dés- 
agréables au  goût  et  les  plus  faciles  à  digérer.  Le  fer  n'y  est 
pas  contenu,  a  proprement  parler,  en  quantité  notable.  Beaucoup 
d'eaux  ferrugineuses  très-efficaces  ne  renferment  pas  an  delà  de 
A  à  ;i  rcnlicrasiiirjcs  de  c;i rbonalc  ou  rréiialc  de  fer.  Les  sources 
de  Spa,  en  Belgique,  contiennent  de  i  a  7  centigrammes  de  car- 
bonate de  fer  par  litre,  et  celles  de  Pyrmonl,  qui  complcnl  parmi 
les  plus  riches,  en  contiennent  B  centigrammes.  L'eau  d'Orezza, 
en  Corse,  renferme  0*',128  de  carbonate  terreux  d'après  l'analyse 
de  M.  Poggiale. 

En  général,  plus  elles  sont  froides  el  plus  elles  sont  chargées 
d'acide  carbonique,  plus  elles  contiennent' de  carbonate  de  fer. 
Cela  est  facile  à  comprendre  :  l'acide  carbonique  est  évidemment 
le  dissolvant  du  fer  spathique  que  ces  eaux  rencontrent  et  dont 
elles  se  chargent  dans  le  sein  de  la  terre,  cl  l'élévation  de  la  tem- 
pérature, en  chassant  une  portion  de  l'acide  carbonique,  diminue 
l'action  dissolvante  de  ces  eaux.  Exposées  à  l'air,  elles  ne  tardent 
pas  à  perdre  la  plus  grande  partie  de  leur  acide  carbonique.  De  là 
un  dépôt  de  carbonate  ferreux  qui,  en  absorbant  de  l'oxygène, 
perd  lui-même  de  l'acide  carbonique  et  finit  par  se  transformer  en 
hydrate  ferrique  brun.  Telle  est  la  nature  el  le  mode  de  formation 
de  ces  dépôts  nrreux  que  l'on  remarque  aulour  du  point  d'émer- 
gence des  sources  ferrugineuses,  et  qui  forment  quelquefois  de  vé- 
ritables boucs  dans  les  bassins  où  les  eaux  séjournent.  C'est  dans 
ces  boues,  oii  se  concentrent  certains  matériaux  que  les  eaux  ne 
renferment  qu'en  très-petite  quantité,  que  Walchner  a  découvert 


EAI  X  FERRUfilNKl'SES. 


l'arsenic  contenu  en  petite  quantité  dans  la  plupart  des  eaux  ferru- 
gineuses l. 

En  raison  (les  cireonslatins  qui  vietment  d'Etre  indiquées,  les 
eaux  ferrugineuses  carbonalées  sont  d'une  consécration  difficile. 
L'acide  carbonique  se  dissipant  peu  à  peu,  la  plus  grande  partit!  du 
fer  se  précipite  à  l'élaf  d'hydrate  de  sesrjmnxvde,  qui  forme  des 
flocons  bruns  dans  les  bouteilles  où  l'on  conserve  ces  eaux.  Une  bonne 
condition  au  point  de  vue  de  leur  conservation,  c'est  la  présence 
des  carbonates  terreux  ou  alcalins,  qui  retiennent  l'acide  carbo- 
nique avec  plus  d'énergie  que  ne  peut  le  faire  le  carbonate  ferreux. 
Comme  le  fer  est  absorbé,  dans  les  voies  ilifji  stivcs,  beaucoup  plus 
facilement  lorsqu'il  est  dissuus  que  lorsqu'il  est  insoluble,  on  pré- 
fère naturellement,  pour  l'usage  interne,  les  eaux  ferrugineuses  les 
plus  fixes,  c'esl-a-dire  celles  où  l'acide  carbonique  est  retenu  le 
plus  énergiquement.  Parmi  les  eaux  ù  la  fois  alcalines  el  ferrugi- 
neuses, nous  citerons  celles  de  Soullzbach  (Haut-Rhin),  la  source 
Lardy  et  la -nouvelle  source  des  Célestins  de  Vichy, 

Comme  exemples  propres  à  indiquer  la  composition  générale  des 
eaux  feri'Ugini'uses  carbonalées,  nous  ilonnmis  ici  l'analysi-  de  IVnii 
d'Orczza,  en  Corse,  par  M.  Poggiale,  celle  de  l'eau  de  Soullzbach 
(Haut-Rhin),  par  M.  Oppermann,  el  celle  de  l'eau  do  Sehwalbach 
(duché  de  Nassau),  par  M.  lt.  Frcsenius. 

ANALYSE  DE  l'eAC  d'oREZZA  (SOUBESTE  SOTTANA), 

[source  d'en  bas]. 

Acide  carbonique  libre  et  combiné  à  l'étal 

de  bicarbonate.   ih,,248 

Air     0,011 


Carbonate  de  fer  .  , . 

il.-  -n  jiîv.iu" 

-  d«  chaux..... 
de  mirliton- 

—  de  lilhioe.  . 

Ai  nie  jour.  

S-ilfî!.-  de  .*H;i, 

Chlorure  alralin  

Alumine  

Avilie  ortfnique  

Kluorucedp  ealciiim  

Haiiere  organique.  

Total. 
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e  "ol'ltidacu,  pur  M.  Oppcrmann. 


Carbonate  de  soude  1   0,6505 

—  de  chaux   0,Wk 

—  de  macnésif   0,1707 

—  de  lithinc   0,milH 

Carboimle  de  fer  - . .  0,02:12 

Si  lia-   0,0507 

Sull'nl.'  de  nnlasse   0,1117 


Acîilt;  jihosphorique  j 

—  borique   «■-■■■ 

—  arsenique  ' 

ToUil  des  DMlcriflUï  B\ce   1,6613 


ANULYSE  DES  QUATItE  surilIT-  i'i!  I  VII  l'.U.F»  UE  SCUWAI.BAr.ll , 

par  M.  Fresenius  (I8!iti). 


PRINCIPES  CONTENUS 

du»  1,000  prainmes. 

10°,S 

1,0011 

1,0006 

0,0576 

0,0874 

o,o:iîiii 

—         de  maiigniiAsc. 

0,OO!KI 

0.0IS4 

0,0119 

o,iiiii 

o.;;;os 

0,2213 

0,21 

0.2RO.t 

—       du  raai-iifsii'. 

11,2122 

l),IM2 

0,2018 

—        de  soude  

(VJ4:iii 

0,0200 

0,1)171 

(1,01  MO 

0,0074 

o,i>n:i7 

0,0(134 

O.OWi 

,i',utm:i 

0,00*1 

o'iiin;; 

0,00<|-J 

l'hospbale  de  soude  

M  altère  organique  

Tolal  des  principes  flics.. 
Gaz  acide  carbonique  libre 

1,5588 
t,741* 

o,fiono 

1,9108 

0,5244 
1  ,u27fl 

0,02  fil 
1,4703 

H.2M2 

2,0m20 

2,0684 

1.  Cet  rarbonnlPi  «ont  uni  douta  cunleinis  (Uns  Verni  J  l'étal  do  bicarbonate!. 
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EAUX  FERHCfilNEI.'SES. 


Eau  ferrogiuauiss  erénatées.  —  Bcrzclius  a  désigné  sous  le  nom 
d'acides  crénique  et  apocrénique  deux  corps  qu'il  a  découverts 
dans  l'eau  de  Porla  on  Suéde,  et  qu'on  a  rencontres  depuis  dans 
un  grand  nombre  d'eaux  minérales  ferrugineuses.  Un  a  même 
avancé  qu'ils  existent  en  pelite  quantité  dans  l'eau  de  pluie,  unis 
à  la  potasse  el  à  la  soude  ',  Quoi  qu'il  en  soit,  Bcrzelius  les  rat- 
tache à  ces  acides  particuliers  qui  existent  dans  le  terreau  ou 
dans  l'humus  et  qu'on  désigne  sous  le  nom  d'acides  ulmique, 
humique,  géique.  Mal  définis  dans  leur  nuliuc  cl  dans  leurs  pro- 
priétés, comme  leurs  congénères,  ils  constituent  néanmoins  des 
éléments  importants  de  certaines  eaux  ferrugineuses  qui  leur  doi- 
vent des  propriétés  spéciales.  Ils  prennent  naissance  dans  les  ter- 
rains imprégnés  de  matières  organiques,  par  exemple  dans  les  ter- 
rains tourbeux  dans  lesquels  on  rencontre  souvent  des  dépôts  de 
fer  limoneux.  On  admet  que  le  srsquioxyde  de  fer  hydraté  est  ré- 
duit par  les  matières  organiques  du  terreau,  et  qu'ainsi  il  se  l'orme 
de  l'oxyde  ferreux  qui  est  saturé  par  les  acides  résultant  de  l'oxy- 
dation de  l'humus. 

Un  peut  extraire  ces  acides,  d'après  flcucliiis,  des  dépôts  ocreux 
des  eaux  ferrugineuses  en  faisant  bouillir  ces  dépôts  avec  une  les- 
sive faible  de  potasse  caustique  qui  dissout  les  acides  crénique  cl 
apocrénique.  Au  liquide  lillré  el  acidulé  par  l'acide  acétique  on 
ajoute  une  solution  d'acétate  de  cuivre,  qui  forme  un  précipité 
brun  d'apocrénale  de  cuivre.  Si  l'on  filtre  de  nouveau  et  que 
dans  la  liqueur  filtrée  el  saturée  pnr  du  carbonate  d'ammoniaque 
on  ajoute  une  nouvelle  quantité  d'acétate  de  cuivre  cl  qu'un 
chautTe,  il  se  forme  un  précipité  ïcrt  bleuâtre  de  t  rénale  de 
cuivre.  Kn  décomposant  par  l'hydrogène  sulfuré  lapocrénate  ou 
le  crénale  Je  cuivre  délayé  dans  une  grande  quantité  d'eau,  oo 
met  en  liberté  les  acide»  eux-mêmes.  Les  solutions  {titrées  et 
évaporées  dans  le  vide  les  abandonnent  sous  la  forme  de  matières 
amorphes. 

L'acide  crénique  est  une  substance  d'un  jaune  pale.  inciislalli- 
sable,  sensiblement  soluble  dans  l'eau  el  dans  l'alcool,  d'une  saveur 
faiblement  acide,  puis  astringente.  Les  alcalis  le  dissolvent  avec  une 
grande  facilité.  Kxposées  :\  l'air,  ces  solutions  en  attirent  l'oxygène. 
On  admr.t  que  dans  ce  cas  l'acide  crénique  se  transforma  en  acide 
apocrénique.  Ce  dernier  acide  est  brun,  peu  soluble  dans  l'eau, 
soluble  dans  l'alcool  anhydre  et  doué  d'une  saveur  astringente. 


(.  Prince  d«  Snlm-HortlnHr,  Annale*  de  Paggcndorff,  t.  I.IV,  p,  S51. 
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Lorsqu'on  ajoute  un  acide,  dilué  à  la  solution  concentrée  d'un  apo- 
crénalc  ou  même  d'un  crénate  alcalin,  ces  acides  se  précipitent  en 
partie  sous  la  forme  de  flocons  grisâtres  on  brunâtres. 

Dans  les  eaux  crénatees  l'o_\yde  de  1er  est  contenu  ù  l'étal  de 
proloxyde  :  le  crénalc  ferreux  est  soluble  dans  l'eau.  Lorsqu'on 
chautre  ces  eaux  au  contact  de  l'air,  l'oxyde  ferreux  se  suroxyde 
et  se  précipite  en  entraînant  les  acides  crénique  et  apoerénique. 
L'azotate  d'argent  ajouté  à  une  eau  ferrugineuse  crénatee  produit 
un  précipité  ou  au  moins  une  coloration  violette  ou  pourprée. 

Nous  citerons  ici  l'analyse  des  eaux  de  Forges  (Seine-Inférieure), 
par  M.  0.  Henry,  comme  un  exemple  d'eau  ferrugineuse  crénatée. 
Nous  ferons  remarquer  que  celte  eau  renferme  une  quantité  assez 
notable  d'acide  carbonique  libre.  Il  en  est  de  milme  de  celle  de 
Bussang  (Vosges),  et  de  celle  de  Provins  (Seine-et-Marne),  qui  ap- 
partiennent au  même  type. 


o"',ïiS 

Crénaie  ferreu*   -  

0,00X0 

0,0070 

Bicarbonate  magnésie  

0,u7fi| 

0,0  Mi 

llrénalc  oleabn  — 

ujo:)30 

0,0340 

Sri  ammoniacal  (■  arbnnale  7)  .... 

Snlfate  de  chaux..    

0,04nb 

—     de  soude  

o'S'70 

Chlorure  de  wdium.  

—     de  magnésium   

0,00*0 

Aîolalc  de  mu(;iiés;e  

Matière  organique.  

0,2701 

Eani  ferrugineuses  sulfatées.  —  Ces  eaux  ne  sont  pas  communes. 
Deux  sources  qui  jaillissent  dans  le  voisinage  (le  Paris,  a  Passy  et  a 
Auleuil,  en  fournissent  des  exemples.  Elles  renferment  le  fer  ;\ 
l'état  de  sulfate  ferreux,  qui  se  transforme  partiel  lem  en  I  en  sel  fer- 
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rique  lorsque  ces  eaux  ont  été  exposées  à  l'air.  Ces  sulfates  se  for- 
ment sans  cloute  par  suite  d'une  oxydation  lente  qu'Éprouvent  les 
pyrites  dans  le  sein  de  la  terre.  L'acide  sulfuriquc  qui  y  prend  nais- 
sance peut  être  saturé  en  partie  par  de  l'alumine,  lorsque  cette  base 
se  trouve  en  présence  des  sulfures  de  fer  en  voie  d'oxydation.  On  a 
remarqué  en  effet  que  certaines  eaux  ferrugineuses  sulfatées,  celle 
d'Auteuil,  par  exemple,  renferment  une  quantité  notable  d'alu- 
mine. Chauffées  au  contact  de  l'air,  les  eaux  ferrugineuses  sulfatées 
se  troublent  et  laisn'iil  déposer  un  précipité  ocreux  qui  est  formé 
par  du  sous-sulfate  féerique.  Il  suffit  (te  les  exposer  a  l'air  pendant 
quelque  temps  pour  qu'elles  se  dépouillent  ainsi  d'une  certaine 
quantité  du  sel  de  fer  qu'elles  tenaient  en  dissolution. 

En  général  les  médecins  préfèrent  a  ces  eaux  ferrugineuses  sul- 
fatées les  eaux  carbonatées  ou  erénatées,  dont  le  goût  est  moins 
désagréable,  et  qui  sont  plus  facilement  supportées  par  l'estomac. 

Les  eaux  de  Passy,  d'Auteuil  (Seine),  de  Cransac  (Aveyrou),  sont 
des  exemples  bien  connus  d'eau\  ferrugineuses  sulfatées.  Elles  sont 
plus  riches  en  fer  que  les  eaux  ferrugineuses  carbonatées  ou  eré- 
natées. 

L'eau  de  Passy  est  principalement  consommée  pour  boisson. 
Avant  de  la  livrer  a  la  consommation,  on  la  fait  dépurer  en  l'ex- 
posant à  l'air.  Non  dépurée,  on  l'emploie  en  lotions  et  en  in- 
jections. 

L'eau  d'Auteuil  renferme,  d'après  l'analyse  de  M.  0.  Henry, 
0**,2â0  de  sulfate  ferreux,  qui  serait  combiné,  d'après  ce  chimiste, 
avec  0",498  de  sulfate  d'alumine  pour  former  une  sorte  de  sel 
double.  Cette  hypothèse  nous  parait  peu  probable. 

L'eau  de  Cransac  (Source  Haute-Richard)  contient  par  litre  &',1oO 
de  sulfate  ferroso-ferriquo,  et  0",507  de  sulfate  manganeux. 

EAUX  SiLIRES. 

On  a  coutume  de  ranger  dans  la  classe  des  eaux  minérales  salines 
un  grand  nombre  d'eaux  chargées  de  divers  sels  neutres,  parmi 
lesquels  on  comprend  aussi  les  combinaisons  binaires  formées  par 
le  chlore,  le  brome  et  l'iode.  Ce  sont  généralement  des  sels  de 
soude,  de  magnésie,  de  chaux,  qu'on  rencontre  dans  ces  eaux,  qui 
offrent  l'exemple  le  plus  frappant  des  difficultés  que  l'on  éprouve 
dans  la  classification  des  eaux  minérales.  En  effet,  leur  composition 
n'est  pas  telle  qu'on  puisse  les  rapporter,  dans  tous  les  cas,  a  un 
petit  nombre  de  types  bien  caractérisés.  Ordinairement  les  eaux 
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salines  renferment  plusieurs  substances  qui  leur  communiquent 
îles  propriétés  thérapeutiques,  et  l'on  est  souvent  embarrassé  lors- 
qu'il s'agit  (te  décider  quelle  e.st  la  substance  dont  l'action  prédo- 
mine dans  le  mélange  Néanmoins  on  peut  dire,  d'une  manière 
générale,  que  les  faux  salines  se  partagent  eu  trois  groupes;  l'un 
d'eux  est  caractérisé  par  la  prédominance  des  chlorures;  l'autre 
par  la  prédominance  des  sulfates;  le  troisième  comprend  les  eaux 
qui  renferment,  indépendamment  des  chlorures,  une  petite  quan- 
tité de  bromures  cl  d'iodures. 

Eaux  chlorurée*.  —  Les  chlorures  que  l'on  rencontre  en  dissolu- 
tion dans  les  eaux  salines  sont  les  chlorures  de  sodium,  de  magné- 
sium cl  de  calcium. 

Le  chlorure  de  sodium  est  de  beaucoup  le  plus  abondant  et  cons- 
titue un  îles  éléments  les  plu*  communs  des  eaux  minérales.  11  leur 
communique  une  saveur  salée  franche,  exempte  d'amertume.  On 
sait  qu'il  csl  tri1  s- ré  pan  du  dans  le  sein  de  la  terre,  et  que  les  dépots 
de  sel  gfmnie,  accompagnés  de  marnes  et  d'amas  de  gypse,  sont 
fort  abondants  dans  certaines  couches  du  trias.  En  rencontrant  ces 
dépôts,  les  eaux  souterraines  en  dissolvent  les  matériaux  solublcs, 
et  viennent  sourdre  il  la  surface  de  la  terre  plus  ou  moins  chargées 
de  chlorure  de  sodium. 

Un  grand  nombre  de  ces  sources  salées  servent  à  l'exploitation 
du  sel  commun.  Quelques-unes  en  sont  Irés-chargées.  C'est  ainsi 
que  l'eau  de  Salies,  en  lléani  (Ila^es-I'i  renées),  renferme  par  litre 
216  grammes  de  chlorure  de  sodium.  Après  l'cvaporalion  do  ces 
eaux  salées,  il  reste  une  eau  mère  dans  laquelle  se  concentrent 
divers  matériaux  moins  abondants  et  principalement  les  bromures 
et  les  îodures  alcalins.  La  célèbre  eau  mire  des  salines  de  Krcuznach 
doit  son  efficacité  particulière  dans  le  traitement  des  scrofules  a  la 
présence  d'une  petite  quantité  d'iodure,  cl  surtout  d'une  quantité 
notable  de  bromure  alcalin.  Dans  ces  sources  salées  on  trouve  en- 
core d'autres  sels  en  dissolution,  indépendamment  du  chlorure  do 
sodium.  Sans  parler  des  chlorures  de  magnésium  et  de  calcium, 
donL  il  sera  question  plus  loin,  nous  devons  mentionner  ici  les 
carbonates  cl  les  sulfates.  Ces  derniers  sels  existent  quelquefois 
dans  les  eaux  chlorurées  en  quantité  assez  notable  pour  exercer 
une  influence  marquée  sur  leurs  propriétés  thérapeutiques.  De 
telles  eaux  son!  désignées  sous  le  nom 'de  eblorocarbonalées  cl  de 
e.hlorosulfalées.  Les  eaux  de  lIonclum-l'An  tiainhaiil!  .Allier,  ollrent 
un  exemple  de  la  première  espèce.  Celles  de  Rissingcn  (Bavière), 
de  tlalaruc  (Hérault),  de  ISourl  tie-lcs-llains  (Haute-Marne),  con- 
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limitent,  indépendamment  des  chlorures,  une  proportion  assez 
notable  de  sulfites,  jirinripatcment  di;  sulfate  de  chaux.  Les  eaux 
de  Bourbonne,  récemment  analysées  par. M.  Grandcau,  renferment, 
d'après  ce  chimiste,  une  quantité  appréciable  de  césium  et  de  ru- 
bidium. 

Les  eaux  chlorurées  sont  souvent  irès-chargées  de  gaz  carbo- 
nique. De  la  source  de  Nauhcim.  près  Frrmrfnrt,  ce  gaz  se  dégage 
avec  une  telle  abondance  et  avec  une  telle  force  qu'il  soulève  a  une 
hauteur  (le  .">  mètres  une  colonne  d'eau  salée  de  2  décimètres  de 
diamètre.  A  Kissingen,  en  Bavière,  on  voit  un  phénomène  plus 
curieux  encore.  Une  masse  d'eau  de  près  de  2  mètres  de  diamètre, 
recouverte  d'un  châssis  en  verre,  est  soulevée  à  certaines  heures 
par  un  immense  courant  d'acide  carbonique  qui  traverse  l'eau  écu- 

localités  on  lire  d'ailleurs  un  parti  fort  avantageux  de  l'acide  carbo- 
nique en  l'administrant  en  bains  et  en  douches. 

Certaines  eaux  chlorurées  qui  renferment  des  sulfates  deviennent 
accidentellement  sulfureuses,  lorsqu'elles  traversent  des  terrains 
chargés  de  matières  nrgnmqm  s.  f.rs  eaux  d'Aix-h-ChapHIe,  rhln- 

Enlîn  il  est  des  eaux  chlorurées  qui  renferment  de  petites  quan- 
tités de  fer,  et  qui  doivent  à  la  présence  de  eel  élément  des  pro- 
priétés thérapeutiques  spéciales. 

Comme  exemples  d'eaux  minérales  chloro-sodiques.  nous  donne- 
rons ici  les  analyses  des  eaux  de  Nioderbromi  (lias-ltliin),  do  Hom- 
bourg  (licsse-Homhourg),  et  de  Kissingen  (Bavière). 

L'eau  laxalive  de  Nicdcrbronn  renferme,  indépendamment  des 
chlorures,  une  petite  quantité  de  bromure  cl  d'iodure. 
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titre  renferme  ; 


Acide  carbonique. 


Chlorure  de  wdium. 


de  magnésium. 


île  potassium . 
de  calcium. . 
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Report.  4.3Î67 

diloriin:  ihi  Hlhium   0,0013 

-  (l-.-iliiin.iriiiiill  

Jlroinniv  rlr  Finliuiii   0,0107 

toiture  île  sodium   0,0741 

CarlioiiaU'  il.'  rh;iiR   <i,i7'J() 

rk-  tii;i--jin":5Îi-   0,00(15 

—  de  fer   0,0103 

Silicate  de  fer  (î)  avec  traces  de 

iiiiiunaEiL'^   0,0130 

Silice   o.ofliii 

Alumine   w 

Total   4,(1270 

Les  eaux  de  Horobourg  sont  pareillement  chloro-sodées.  D'après 
l'analyse  de  M.  Licbig,  elles  sont  va  outre  légèrement  ferrugineuses 
et  renferment  des  traces  do  bromure  et  d'iodure  alcalins. 


ÀNiLTSE   DES   Ç-DÀTF.Ë   SOURCES  DE    UOUIlOCtir. , 

par  M.  Licbig. 


PRINCIPES  CONTENUS 

LOUIS. 

d an a  1,00 D  (nanti, 

10°  C. 

10°  C. 

10=  C. 

11°  C. 

1,0108 

1,0155 

Chlorure  de  sodium  

10,3000 

10,300 

10,007G 

i:i,2Xi!l 

1,0103 

1,339 

1,3378 

1 ,7348 

1,0145 

0,B04 

o.7*i:; 

i,u-j:i'i 

0,023 

O.J.'iis 

o,u:is:i 

Carbonate  de  chaux  . .  

1,4310 

0,081 

1,4150 

. —       de  nKigTilisic  .  . . 

0,122 

0,1049 

0,0294 

0,024!) 

0,009 

0,0411 

0,041 

0,01  «3 

0,0439 

Total  des  principes  fixes 

(4,1753 

13,748 

14,0813 

(9,HSH 

Acide  carbonique  libre. . 

2,8100 

Total  de  tous  les  prin- 

16,0853 

IB,S17 

17,0807 

Le  chlorure  de  sodium  constilue  également  l'élément  prédomi- 
nant des  célèbres  eaux  de  Bade  (Bade),  qui  sonl  en  outre  lepère- 
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nient  ferrugineuses,  et,  comme  chacun  sait,  thermales,  Leur  tem- 
pérature varie  de  47°  à  63°,  selon  les  sources. 

Quant  aux  eaux  de  Kissingen,  elles  sont  laxativcs  comme  celles 
de  Nicderbronn. 


par  M.  Liebig, 


11=  C. 

10=  C. 

',0066 

ft- 

*'■ 

Cl  lorure  dfi  sodium 

-         pftri«ii:m.  ...   

(■!?*■";■< 

o!î41* 

ri»  mnenesium  

0,3038 

o,aiift 

—     île  blhium  

n,-j0Oî 

0,0 1  fiS 

i.m...'i 

i',o\ia 

Carbouate  d^  f h«u'-  ■  -  -  -  -  ■  ■  •  ■  •  •  •  ■  •  -  ■  ■  •  ■  ■  ■ . 

0,031  G 

0,02uii 

Sulfate  de  irmene*r<.'  

ii'  .«km 

o'ii977 

—    de  cba'ui  

(l,3«5i 

0,3005 

Aiatnli'  d>r  wiudir    

0,0013 

0,0030 

Phosphate  de  rhum.    

«.OO-Stl 

0,00o3 

0,00il 

Acide  sïlicïqiie  

Iud:m>  rte  sodium,  boroli'      suud.r.  ..uUiiIY  de 

0,0129 

slnmlionc,  ll.inr.in-  iîr  cù  mm,  phuspfcalc 

Total  des  principes  fiscs  

Ai-iilr  ^irlMtiiqiU'  :ih[Y  

S,73M 

7,flnr>o 

t.tîllJI 

1,8757 

0,0038 

Total  général  

10,3079 

9,H74ii 

Eau.  de  mar.  —  Tout  le  monde  sait  que  les  eaux  de  la  mer  ren- 
ferment une  quantité  notable  de  chlorure  de  sodium.  Le  sel  marin 
y  esl  accompagné  d'autres  chlorures  et  de  sulfates,  parmi  lesquels 
on  doit  signaler  surtout  le  sulfate  de  magnésie.  L'eau  de  mer  est 
une  crin  rlilfint-snlI'nliV.  Kllc  rlnil  an  sullali'  <i<-  nwgru'sic  la  saveur 
amère  qui  la  caraclérise.  Lorsque  le  sel  marin  s'est  déposé  de 
l'eau  de  mer  convenablement  coiiPeiilriV  par  l'cvaporation,  il  reste 
une  eau  merc  renfermant  les  sulfates  et  d'autres  matériaux.  On  sait 
que,  grâce  aux  eiTorls  persévérants  de  M.  Balard,  ces  eaux  mères 
sont  exploitées  sur  une  vaste  échelle  dans  nos  salins  du  Midi  pour 
la  préparation  du  sulfate  de  soude  et  des  sels  de  potasse.  C'est 
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aussi  dans  ces  eaux  mères  que  M.  Balard  a  découvert  le  brome. 
On  y  rencontra  également  des  traces  d'iode  M.  Wilson  a  signalé 
la  présence  de  (races  de  fluorure  dans  l'eau  de  mer  des  côtes 
d'Ecosse.  LVau  de  la  mer  renferme  une  Ires-petite  quantité  de 
phosphore  à  l'étal  de  phosphate,  et  même  une  trace  d'arsenic  à 
l'état  d'arséniate  sans  doute.  Elle  contient  des  traces  d'argent, 
d'après  MM.  Malaguli,  Durocher  et  Sarzcaud.  Les  mêmes  observa- 
teurs ont  décelé  la  présence  du  plomb  cl  du  cuivre  dans  les  fucus. 

Dans  un  travail  tout  récent,  M.  Forchkammer  a  signalé  dans 
l'eau  de  mer  ia  présence  de  31  éléments,  en  y  comprenant  les  gaz 
qu'elle  lient  en  dissolution.  Parmi  ces  corps,  un  certain  nombre 
de  métaux,  tels  que  l'argent,  le  cuivre,  le  plomb,  le  zinc,  le  co- 
balt, le  nickel,  n'ont  élé  rencontrés  que  dans  les  cendres  de  plantes 
fueoïdes  qui,  végétant  au  sein  de  la  mec,  les  avaient  évidemment 
empruntés  à  l'eau.  On  rient  de  signaler  aussi  dans  l'eau  de  mer  la 
présence  du  lithium,  du  césium  et  du  rubidium. 

Dans  les  analyses  d'eau  de  mer  que  nous  donnons  ici,  on  n'a 
énuméré  que  les  substances  qu'elle  renferme  en  quantité  asseï 
notable  pour  qu'on  ait  pu  les  doser  facilement. 

romusJTW*  nu  l'eau  or.  heu. 


PRINCIPES  CONTENUS 
dans  1,000  grammtt. 

rhUiriiri-  ùV  uiiliiirn  

î\,in 

27,îî 

lie  pnloï'ium  

0,50 

0,7(1 

—       rii'  innpni'-ium.  

V.n 

8,14 

Sulfate  de  magnésie  

7,02 

—    de  ihnui   

ty5 

forhnuaie  ■)■:  magnésie  , ..*.  . 

0  (8 

n^tii 

—       de  chani   

0,04 

—       de  potasse  

0,Î3 

o]ai 

Induré,  bromure   

Matière»  orfroiiiqw-s .  

Kau  el  perle   ,  

98t,S+ 

tnoo,no 

I.  Tour  déceler  dît  tries»  d'iode  dans  une  nlullon  qui  renferme  eu  même  lem|>s 
du  chlore  el  du  brame,  M.  Bollll  rer.o  minaude  de  ctiaufTcr  cette  lolulion  aTec  du 
perclilnrure  de  fer.  [.'iode  est  min  en  liberliî,  cl  le  perehlorure  se  convertit  cri 
protocblonirc 
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La  composition  de  l'eau  de  mer  n'est  pas  constante,  et  les  pro- 
portions des  matériaux  qu'elle  renferme  varient  suivant  les  localités. 
D'après  J.  Davy,  le  carbonate  de  chaux  s'y  montre  principalement 
dans  le  voisinage  des  eûtes.  La  proportion  de  chlorure  de  sodium 
est  plus  considérable  dans  les  mers  équa  tonales  que  vers  les  pôles. 
Dans  certaines  mers  méditerranéennes,  comme  la  mer  Baltique  et 
la  mer  Noire,  elle  diminue  d'une  immiéiT  Irès-nulable.  On  jugera 
do  la  richesse  îles  eaux  de  différentes  mers  en  matériaux  solides 
par  le  tableau  suivant,  qui  résume  les  recherches  de  M.  Forchham- 
mer  sur  ce  sujet. 


LATITUDE. 

i  d" 

1,000  parti  m. 

Atlantique. 

Détroit  de  Davis 
et  baie  de  baflin 

Di1  i  !]qu:ili'iir  à  30°  EaTiînde  noril. 
lli:  :»r  latitude  nord  H  une  ligne 
allant  du  nord  de  ll'lni^i!  ru 

De  ci-Ile  lijjiie  au  sud  du  Groenland 

3.'i,976 
33,tC7 

Atlantique. 

Entre  l'Afrique  et 
les  Iles  de  l'O- 

Entre  l'Equateur  el  30"  latilude  sud 
r.nlrr  :t(l-  latitude  sud  et  une  ligne 
allant  de  la  pointe  du  Cap  a  la 
pointe  de  l'Amérique  du  Sud.. . . 

36,i72 
35,038 
33,808 

33,506 

Enlre  les  lies  de 
l'océan  Indien 
et  les  Iles  Aleu- 

Entre  tes  lies  Aleu- 
tiques  el  les  il.- 
do  la  Société. . . 

Courant  palaj;» 

'de  

Mer  Antarctique 

35,219 

33,968 
28,S63 

Mer  du  Word.... 
Sund  et  Caitegn 
Mit  Baltique. .  . . 
Mer  Méditerranée 

32,8(Ni 
tS,!2fi 
i,807 
37,5 

Mer  Noire  

1B,8M 

Le  chlorure  de  magnésium  accompagne  le  chlorure  de  sodium 


EAUX  MINERALES, 


dans  presque  toutes  les  eaux  salines.  Généralement  il  n'y  existe 
qu'en  petite  proportion.  On  connaît  pourtant  des  eaux  minérales 
qui  renferment  une  quantité  notable  de  ce  sel.  Nous  citerons  en 
particulier  les  oanx  mkjts  île  Fricderirlishall,  dans  le  duché  de 
Saxc-Meiningcn.  Voici  l'analyse  de  ces  eaux  par  M.  Licbig. 
1,000  parties  d'eau  amère  de  Friederichshal]  renferment  : 


Sulfate  de  soude   0,05BO 

—  de  polas&e    n,1W»2 

—  de  magnésie   a, mai 

—  de  chaut    1,3465 

Chlorure  de  todium   7,fl360 

—     d<-  inapiésium.   3,!iliHi 

Bromure   0.M40 

(Jarbuuad:  de  maj-'iiesie  .......  0,jlW1 

—     de  chaui   0,0147 

Silice  ] 

Alumine  . . .( 

Oxyde  de  Ter.  I  °*™ 

Surs  ammoniacaui  ' 

Somme  de  matériaux  (Ucs —  ï.i,s!<*4 

Acide  carbonique   0,4020 

Tulat   35,6964 


Us  analyses  que  nous  avons  rapportées  plus  haut  signalent  dans 
l'eau  de  mer  une  proportion  assez  forte  de  chlorure  de  magnésium. 
Les  eaux  de  la  mer  Morte,  si  riches  en  sels,  contiennent,  comme 
on  le  verra  plus  loin,  une  quanlîlé  notable  de  ce  chlorure. 

Le  chlorure  de  calcium  accompagne  souvent  le  chlorure  de  ma- 
gnésium dans  les  eaux  chlorurées.  On  voit,  par  les  analyses  citées 
plus  haut,  que  les  eaux  de  Niederbronn  et  de  Hombourg  en  con- 
tiennent une  certaine  quantité.  Les  eaux  salines  de  Nauheim 
(liesse  électorale)  renferment,  outre  une  proportion  très-notable 
de  chlorure  de  sodium,  une  quantité  de  chlorure  de  calcium  qui 
varie  de  1,3  a  2,7  pour  mille  suivant  les  différentes  sources.  Sous 
devons  faire  remarquer  à  cette  occasion  que  les  nombres  expri- 
mant la  quantité  du  chlorure  de  calcium  dans  une  eau  chlorurée 
n'offrent  un  caractère  de  certitude  que  dans  le  cas  où  celte  eau 
ne  renferme  pas  d'acide,  tel  que  l'acide  sulfurique,  pouvant  satu- 
rer une  partie  de  la  chan\.  Lorsque  ce  dernier  cas  se  présente,  il 
CSl  évident  que  par  le  calcul  on  réparti!  ai'bilran'cmc.nl  l'acide  sul- 
furique  sur  la  chaux  ou  sur  la  soude  ou  sur  une  portion  de  ces 
bases.  Il  y  a  dune,  comme  nous  laions  fait  remarquer  déjà, 
quelque  chose  d'hypothétique  cl  d'arbdraire  dans  le  calcul  des 
analyses  toutes  les  fois  qu'on  essaye  de  représenter  la  composition 
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d'une  eau  minérale  complexe  en  combinant  les  acides  avec  les 
bases.  Il  est  à  peine  besoin  d'ajouter  que  cette  réserve  s'applique 
non-seulement  au  chlorure  de  calcium,  mais  à  d'autres  matériaux 
salins. 

Pour  en  revenir  a  l'eau  de  Xauhcim,  on  peut  fitre  certain  néan- 
moins que  cette  eau  renferme  une  proportion  assez  notable  de 
chlorure  de  calcium,  car  elle  ne  contient  qu'une  petite  quantité 
d'acide  sulfuriquc,  et,  en  supposant  que  cet  aride  soit  combiné 
tout  entier  à  la  chaux,  il  faut  évidemment  que  l'excès  de  calcium 
signalé  par  l'analyse  soit  combiné  avec  du  chlore. 

Eaux  salines  sulfatées.  —  Les  sulfates  neutres  qui  entrent  dans  la 
composition  des  eaux  salines  sont  ceux  de  soude,  de  magnésie  et 
de  chaux.  Presque  toutes  les  eaux  salines  renferment  ces  sulfates; 
maïs  lorsque  ceux-ci  constituent  l'élément  prédominant,  dételles 
eaux  sont  considérées  comme  salines  sulfatées.  On  les  partage  en 
trois  groupes,  suivant  la  prédominance  du  sulfate  lie  soude,  du 
sulfate  de  magnésie,  ou  du  sulfate  de  chaux.  Elles  sont  plus  ou 
moins  purgatives. 

Parmi  les  eaux  salines  caractérisées  par  une  forte  proportion  de 
sulfate  de  soude,  nous  citerons  en  première  ligne  la  célèbre  eau 
de  Carlsbad  en  Bohême,  souvent  surnommée  la  reine  des  eaux 
minérales.  Les  sources  de  Carlsbad  sont  thermales.  L'eau  est  claire 
et  limpide;  bue  a  la  fontaine,  elle  n'offre  d'abord  qu'une  saveur 
faible  de  bouillon  de  poulet,  mais  bientôt  elle  développe  un  goût 
alcalin  et  salin  très-désagréable;  on  l'administre  surtout  en  boisson. 
Elle  produit  des  effets  purgatifs  très-marqués,  et  doit  cette  pro- 
priété tiiéra  peu  tique  à  la  forte  proportion  de  sulfate  de  soude 
qu'elle  renferme.  Elle  a  été  analysée  par  Berzelius  en  1822,  et 
celle  analyse  est  justement  célèbre. 


Oigilized  by  Google 
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PRINCIPES  CONTENUS  DANS  1,000  GRAMMES. 


Sulfate  de  soude  «ce.. . 
Oirbnnale  rir  wiodr  kc 
C.hliiruri:  di'  sodium. 
Carbonate  do  chau»  . , 

Silice...   ... 

PiTfii)dr>  de  frr  

ni;:!,-  dr  man^anfti',. 

Fluorure-  de  calcium. . 
Pho«aha1e  rte  rîiaui  . 

d  aliiinu:» 


O.fKOÎf) 
0,00022 
0,00032 


Total  des  principes  Aies — 
Gaz  acido  carbonique  libre, . 

Total  général  


La  magnésie,  le  peroxyde  de  1er  et  l'oxyde  de  manganèse  sont  pro- 
bablement contenus  dans  l'eau  sous  forme  do  carbonates  IlO,CO*. 

liien  i|iti'  le  -tilï.tlc  île  -iimlr  ptéiloniinr  dans  l'eiiu  de  Carlsbad, 
on  voit  qu'elle  contient  encore  une  proportion  notable  de  carbo- 
nate de  soude  et  de  chlorure  do  sodium,  et  que  de  plus  elle  est 
fortement  chargée  d'acide  carbonique  libre.  Elle  laisse  déposer,  au 
lieu  d'émergence  de  la  source  des  concrétions  calcaires  connues 
sous  le  nom  de  pierre  du  Sprudel.  En  évaporant  l'eau  du  Sprudel, 
on  obtient  un  résidu  salin  qui  contient  principalement  du  sulfate 
de  soude,  et  qui  est  livré  au  commerce  sous  le  nom  de  sels  rie 
Carlsbad. 

l.'c.ni  de  Manenbad.  eu  Rnhi'me,  offre  un  antre  exemple  d'une 
r.ïti  fortement  minerali-Oc  pr  le  sulfate  de  soude.  En  voici  l'ana- 
lyse : 


EAUX  SALINES  SULFATÉES,  iOT 


AMILÏSE  DES  DKUX  SOURCES  PII  [NCI  PALES  DE  MABIEHIMP, 


Tenip^folure  

lï°  c. 

1,007» 

8°  C. 
1,0080 

Sulfale  de  soude  

Clilorure  dr  sodium  

tlarlionalc  de  snude  

—  de  liihinc  

—  de  chaux  

—  de  stroniiane  

—  de  magnésie  

—  d'oxyde  de  f«r  

—  d'mvdi-  fie  minmiii'sc... 
l'IinHph.'ite  d'alumine  

—  de  chaux  

Aride  «ilicique  

Matière  extractive,  brome,  lluor  

Acide  carbonique  libre  eteombinfi. . 

4,7504 
0,0650 
1,4830 

o1oo«i:î 
0,8036 
(1,11017 

o.irju 
0.OM3 

0^0071 
0,(1024 
0,0885 

5,0170 
O,012!i 
2,0018 

ojoooo 
o'ooos 

0,4550 
0,0014 

o'oo'to 

0,0020 
0,0865 

1^8305 

0,5710 
2,0723 

10,1835 

12,5133 

Parmi  les  eaux  sulfatées  riches  en  sulfate  de  magnésie,  nous 
cilcrons  les  célèbres  eaux  d'Epsom.  en  Angleterre.  On  en  retirait 
aulrefois  par  évaporation  le  sulfate  de  magnésie,  qui  a  longtemps 
porté  le  nom  de  sel  d'Epsom.  Les  eaux  de  Scdlitz.  de  Saidschiitz, 
de  Pullna,  en  Dohéme,  sont  de  mOme  très-riches  en  sulfate  de  ma- 
gnésie et  sont  en  général  très-chargé  es  de  matériaux  salins.  Elles 
sont  froides.  Leur  saveur  est  amère,  leur  action  purgative.  Elles 
sont  exportées  dans  toute  l'Europe.  A  Pullna,  elles  ne  viennent  pas 
sourdre  à  la  surface  du  sol,  mais  on  les  oblienl  en  creusant  des 
puits;  l'eau  douce  qui  arrive  d'abord  est  bicnlât  remplacée  par 
une  eau  amère  chargée  de  sulfate  de  magnésie  et  de  sulfate  de 

Voici  les  analyses  des  eaux  de  Scdlilz  par  M.  Sleimann;  de 
Saidschiitz,  par  Beraelius;  et  de  Pullna,  par  M.  Slruve, 


EAUX  MINÉRALES. 


MATÉRIAUX  CONTENUS 
Dixs  1,000  cm  HUIS. 

0,1245 

0,8060 

—     de  Btronliani:  

o.ias 

0,0492 

2^2000 

oîoos 

Silice  libre  fit  combinée. .  .  . , 

Carbonale  de  Ter  

A 1  u  m  ine  c  I  osyd  c  d  e  manganèse 

0,007 

0,2825 

0,0228 

Crennle  de  magnésie  

0,0020 

Phosphalu  de  potasse  

0,0(33 

Tolal  des  sels  

20,0*72 

32,4407 

Eau  liromo-lodurées.  — -  Un  grand  nombre  d'eaux  minérales 
renferment  «ne  petite  quantité  de  brome  ou  d'iode  ou  de  ces  deux 
éléments.  Ceux-ci  sont  ordinairement  unis  au  sodium,  quelquefois  ■ 
au  magnésium,  rarement  au  calcium.  Ces  bromures  ou  iodures  ne 
mnsl itwri!  jamais  les  élriiit'iils  pmloininanls  d'une  mu  minérale, 
car  les  chlorures  correspondant,  principale  ment  le  chlorure  de 
sodium,  y  sonl  tnnjoui's  rmiluims  en  proportion  bien  plus  considé- 
rable. Pourtant  il  peut  arriver  qu'une  eau  chlorurée  renferme  une 
quantité  de  bromure  ou  d'ïodure  assez  notable  pour  acquérir  des 
propriétés  thcrapculiqiii's  spéciales.  Mlle  nimte  alors  la  qualifi- 
cation de  bromuréc  ou  d'iudurée,  ou  de  bromo-iodurée,  malgré 
la  prédominance  des  chlorures,  parce  que  ceux-ci  sont  moins  ac- 
tifs. 11  en  est  surlout  ainsi  lorsqu'une  eau  est  peu  chargée  de  ma- 
tériaux salins,  comme  par  exemple  l'eau  de  Challes,  en  Savoie,  ou 
de  Saxon,  dans  le  Valais,  qui  ne  contiennent  qu'une  pelite  quantité 
de  chlorure  de  sodium. 

L'eau  de  Challes  renferme,  indépendamment  du  bromure  de  so- 
dium (OSM925  en  1000  grammes,  d'après  M.  Bonjean)  el  de 


EAUX  BROMO-IODURÉES. 


ion 


l'iodure  de  potassium  (Oir-0138en  1000  grammes)  une  quantité 
assez  notable  de  sulfure  de  sodium.  Nous  aurons  occasion  de  faire 
remarquer  plus  tard  que  l'iode  se  rencontre  quelquefois  dans  les 
eaux  MilTureuses. 

L'eau  de  Saxon  présente  cette  particularité  remarquable,  qu'elle 
renferme  à  l'état  libre  une  quantité  d'iode  suffisante  pour  bleuir 
instantanément  la  solution  d'amidon.  Elle  vient  sourdre  au  milieu 
d'une  roche  qui  exhale  elle-même  de  l'iode  libre. 

Il  arrive  bien  plus  souvent  que  le  brome  et  surtout  l'iode  sont 
contenus  dans  les  eaux  minérales  en  petite  quantité,  relativement 
au  chlore.  Néanmoins,  Im-Mpic  la  proportion  de  i-es  éléments  atteint 
quelques  centigrammes,  il  faut  tenir  compte  de  leur  présence.  Le 
brome  est  contenu  plus  fréquemment  et  en  plus  grande  quantilé 
dans  de  telles  eaux  que  l'iode.  L'un  et  l'autre  élément  se  concen- 
trent dans  les  eaux  mères  lorsque  la  plus  grande  partie  du  chlo- 
rure de  sodium  s'est  déposée.  Aussi  ces  eaux  mères  possèdent- 
elles  propriétés  thérapeutiques  spéciales.  On  les  obtient  dans 
diverses  localités,  comme  à  Kieuznach,  prés  Bingen,  dans  la  Prusse 
rhénane,  à  Salins  et  à  Montmorot,  en  France,  comme  un  produit 
accessoire  de  l'exploitation  du  se!  commun. 

Les.  eaux  mères  de  Kreuznach,  dans  lesquelles  s'accumule  une 
quantité  t ré s-consid érable  de  chlorure  de  calcium,  sont  relative- 
ment riches  en  bromures.  1000  parties  de  ces  eaux  mères  renfer- 
ment, d'après  l'analyse  de  M.  Osann  : 

Chlorure  de  sodium.    7,8567 


Ces  eaux  mères  sont  administrées  en  bains,  et  très -efficace s 
dans  le  traitement  des  maladies  serofulciises.  On  les  exporte  au 
loin,  ainsi  que  les  eaux  mères  de  Nauheim,  qui  renferment,  en 
1,000 parties,  de  6  à  1  grammes  de  bromure  de  magnésium.  Parmi 
les  eaux  mères  analogues  que  nous  trouvons  en  France,  nous  cite- 
rons celles  des  saliues  de  Salins  (Jura)  qui  renferment,  indépen- 
damment d'une  forte  proportion  de  chlorure  de  sodium,  de  chlo- 
rure de  magnésium  et  de  sulfate  de  potasse,  du  bromure  de 
potassium  et  des  traces  d'iodurc,  et  les  eaux  mères  des  marais  sa- 
lants, qui  renferment  du  bromure  de  magnésium  en  quantité  assez 
notable  pour  qu'on  ait  conseillé  leur  emploi  dans  le  traitement 
des  maladies  scrofule  uses. 


--     de  magnés 
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Il  existe  une  eau  tris-riche  en  bromure  de  magnésium,  que  nous 
devons  citer  en  terminant;  c'est  celle  de  la  mer  Morte.  Elle  esl 
située,  comme  on  sait,  en  Palestine,  dans  une  contrée  rit  lie  en 
dépôts  salifères  et  remarquable  par  une  dépression  profonde  au- 
dessous  du  niveau  de  la  Méditerranée  Elle  porte  justement  son 
nom,  car  on  n'y  trouve  aucun  être  vivant.  Telle  est  sa  richesse  en 
éléments  salins,  que  la  sonde  ramène  li  la  surface  des  cristaux  de 
sel  marin  entremêlés  avec  l'argile  du  fond. 

Sa  composition  parait  varier  suivant  les  époques  de  l'année  et 
suivant  la  masse  d'eau  douce  qu'elle  reçoit  dans  son  sein.  Kn  voici 
deux  analyses  concordantes  que  l'on  doit  a  L.  Urnelin  et  a  M.  Rous- 
siogault.  . 


MATÉRIAUX  S0LIDK5  CONTEtOS 

IN  1,000  GRIMES. 


Chbnirt'  île.  magnésium  

Clilnriirt'  de  siidiiim   

r.hlnrmv  ilr  t-iuVinm  

Chloruru  de  |H>H]<*lnm  

ilmmure  de.  magnésium.  

Suivie  de  elioux.  

Sri  fluiiiifiidae  

llliliinirr  rie  million]  esc  

Chlorure  d'aluminium  

Nitrates  

Total  des  matériaux  fixes. 


117,731 
70,777 

:e.',ni 


Pline  rapporte  que  de  riches  baliilaiils  <U>  Home  faisaient  venir 
l'eau  du  lac  Asphallite  pour  s'y  baigner.  11  les  taxe  d'extravagance, 
et  tlalieii  l'ail  remarquer  qu'ils  auraient  pu  s'épargner  tel  embarras 
en  faisant  dissoudre  du  sel  marin  dans  l'eau  douce.  Gnlicn  avait 

I.  L'ioile  i  été  IrouT*  p.irM.  i.  Boni)  dans  l'eu  analyse  par  M.  Boautapialt, 


ëal:x  siii.n*n[-;i;sF.s. 


tort  apparemment,  car  l'eau  du  lac  Asphaltile,  si  riche  en  chlo- 
rure de  magnésium,  et  qui  contient  une  proportion  notable  de  bro- 
mure, doit  posséder  des  propriétés  thérapeutiques  spéciales. 

EAUX  SCLFUBECSES. 

Du  désigne  sous  ce  nom  des  eaux  minéralisées  par  l'acide  sulfhy- 
drique  ou  par  des  sulfures  alcalins.  Elles  sont  faciles  à  reconnaître 
par  leur  saveur  hépatique  et  par  l'odeur  d'œufs  couvés  qu'elles  dé- 
gagent au  contact  de  l'air.  L'azotate  de  plomb  y  forme  un  précipité 
dont  la  couleur  varie  du  gris  au  noir,  et  dont  la  coloration  est  due 
au  sulfure  de  plomb. 

On  les  a  divisées  en  eaux  sulfureuses  naturelles,  et  eaux  sulfu- 
reuses accidentelles.  Les  premières  sont  celles  qui  sourdent  de 
terrains  primitifs.  On  suppose  que  dans  les  profondeurs  de  ce  ter- 
rain elles  présentent  la  même  composition  qu'au  point  d'émer- 
gence. Klli'S  sont  (ii'diiuiii'i'itii'Sil  I  Ile  mules.  Le  s  secondes  eunstitoent 

des  sources  salines,  devenues  sulfureuses  dans  les  couches  superfi- 
cielles du  sul  par  suite  de  la  réduction  des  sulfates  au  contact  des 
matières  organiques  dont  ces  couches  sont  imprégnées.  De  telles 
eaux  sont  ordinaire  ment  froides. 

Eaux  sulfureuses  naturelles.  —  La  France  est  très-riche  en  eaux 
minérales  de  cette  espèce.  Les  eaux  de  Bagnôrcs-dc-Luchoii,  de 
Baréges,  de  Giufercls,  de  Dunnes,  do  .S;iiiil-Siiiivcur,  d'Ax,  d'Oletle, 
d'Amélic-lcs-bains,  du  Vcrnct,  etc.,  en  un  mol,  les  eaux  thermales 
des  Pyrénées  constituent  des  eaux  sulfureuses  naturelles.  Elles 
ont  été  l'objet  de  travaux  importants,  parmi  lesquels  nous  devons 
signaler  surtout  ceux  d'Anglada  et  ceux  plus  récents  de  M.  Filbol. 
Tous  les  détails  que  nous  donnons  dans  les  pages  suivanles  se  rap- 
portent aux  eaux  sulfureuses  naturelles  des  Pyrénées.  Leur  tem- 
pérature est  comprise  entre  12°  cl  "8°  centigrades. 

Exceptionnellement  elles  peuvent  Etre  froides,  comme  la  source 
île  Labassère  (12°).  Les  eaux  sulfureuses  naturelles  sont  limpides, 
tantôt  incolures  à  leur  point  d'émergence,  tantôt  le  g  en 'ment  chlo- 
rées en  jaune  verdâtre.  Dans  ce  dernier  cas,  elles  Unissent  par  de- 
venir louches  ou  laiteuses  par  leur  exposiliou  à  l'air.  Quelques- 
unes,  limpides  cl  incolores  au  grillon,  acquièrent  en  séjournant 
dans  lis  réservoirs  une  couleur  jaune  verdâtre .  et  Unissent  par 
devenir  blanc  IijIn-j.  d.ilb  Ici  baignoires. 

1 -a  densilé  de  rrs  taux  diffère  peu  de  celle  de  l'eau  distillée,  cl 
c'est  un  tait  digne  de  remarque  qu'elles  ne  tiennent  généralement 


m 
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en  dissolution  que  de  25  a  35  centigrammes  de  matériaux  solides 
par  litre. 

Toutes  les  foiinvs  qui  jaillissent  île  bas  en  haut  laissent  dé- 
gager des  huiles  de  au  pfiiul  iI'l'-jik-i-ki-iil-l'.  Ce  u:.:/.  csl  de  l'azote, 
mêlé  a  quelques  traces  d'hydrogène  sulfuré  et  exempt  d'acide 
carbonique.  Dans  certaines  stations  thermales  des  Pyrénées  on  fait 
respirer  aux  malades  les  gaz  et  les  vapeurs  que  dégagent  les  sources 
sulfureuses  chaudes.  Le  Verne!  (Pyrénées-Orientales)  possède  un 
établissement  de  ce  genre.  Les  vapeurs  qui  se  dégagent  directement 
de  la  source,  bien  captées,  s'élèvent  dans  des  cabinets  isolés,  véri- 
tables étuves  (vaporariuni)  où  le  malade  est  assis  sur  une  grille. 
Dans  les  salles  d'inhalation,  ces  vapeurs  convenablement  mélangées 
avec  de  l'air  échauffent  doucement  l'atmosphère  cl  y  versent  une 
trace  d'hydrogène  sulfuré. 

Lorsqu'on  les  soumet  à  l'ébullition,  les  eaux  sulfureuses  des 
Pyrénées  laissent  dégager  une  petite  quantité  d'hydrogène  sulfuré. 

Elles  présentent  une  réaction  alcaline  marquée. 

On  a  beaucoup  discuté  sur  la  nature  du  principe  sulfureux  au- 
quel elles  doivent  leur  efficacité.  La  plupart  des  chimistes  se  sont 
ralliés  aujourd'hui  à  l'opinion  d'Angladn,  qui  y  admettait  la  pré- 
sence du  monosuifnre  de  sodium.  Toutes  les  propriétés  chimiques 
de  ces  eaux  semblent  en  effet  confirmer  l'opinion  d'Anglada. 

Lorsqu'on  y  ajoute  du  sulfate  de  manganèse  en  léger  excès,  on 
précipite  tout  le  soufre  qu'elles  renie  ru  ici  il  à  l'état  de  sulfure  de 
manganèse.  Si  elles  contenaient  du  suif  hydrate  de  sulfure  de 
sodium  NaS.HS,  comme  l'a  soutenu  M.  Pontan,  le  sulfate  de  man- 
ganèse ne  devrait  précipiter  que  la  moitié  du  soufre,  celui  combiné 
au  sodium,  tandis  que  l'autre  moitié  devrait  rester  dans  la  liqueur 
a  l'étal  d'hydrogène  sulfuré.  On  sait  en  effet  que  ce  gaz  ne  préci- 
pite pas  le  sulfate  mangancux  '. 

Lorsqu'on  fait  digérer  en  vase  clos  les  eaux  sulfureuses  natu- 
relles des  Pyrénées  avec  du  carbonate  de  plomb,  il  se  forme  du 
sulfure  de  plomb.  L'eau  ainsi  désulfurée,  soumise  a  l'ébullition,  ne 
laisse  pas  dégager  une  trace  d'acide  carbonique,  preuve  évidente 
qu'elle  contient  un  monosulfure  alcalin.  Si  clic  était  minéralisée  par 
un  sulfhydrale  de  sulfure,  l'acide  sulfhydrique  de  celui-ci  ne  pour- 
rait décomposer  le  carbonate  sans  mellre  de  l'acide  carbonique  en 
liberté. 

NuS.HS  +  2[CO*,PbO]  =  KaO.CO»  +  2PbS  +  HO  +  CO*. 
!.  L'hvdrogiiif  sulfuré  pricipiisnt  pirliellemcDl  le  sulfite  de  tint  neutre,  lunb- 
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Par  conséquent,  l'oan  soumise  a  l'ébullition  devrait  laisser  dégager 
une  ccrlaine  quantité  de  ce  gai  '. 

L'argent  en  feuilles  minces  qu'on  y  plonge  ne  se  ternit  qu'au 
bout  d'un  temps  assez  long  :  il  décomposerait  rapidement  l'hydro- 
gène sulfuré  du  sulfhydrale  de  sulfure,  en  formant  du  sulfure 
d'argent  et  en  brunissant. 

Si  les  eaux  sulfureuses  des  Pyrénées  hissent  rli'iia.Lrer  par  l'ébul- 
lition une  très-petite  quantité  i]'h_nlivis;éne  sulfuré,  cela  tient,  d'a- 
près M.  Filhol,  à  la  présence  dans  ces  eaux  de  la  silice  qui  décom- 
pose le  sulfure  de  sodium. 

Le  tableau  suivant  indique  les  quantités  de  sulfure  de  sodium 
contenues  dans  un  lilre  d'eau  des  principales  sources  sulfureuses 
des  Pyrénées. 


NOMS 

DU  LOULITt*. 

NOMS 

•allure  de  sodium 
contenue 
dut  t  lilre 
d'au. 

Grande- Douche .  .   

0,04070 
o,tt4:;no 

0,02170 
0,O2f'70 
0,07800 
0,077.10 
O.OiililiO 

o,oat)W 

0,00020 

o.oosto 

0,040(10 
0,02050 
0,02  i  70 
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Les  autres  matériaux  que  renferment  les  eaux  sulfureuses  natu- 
relles des  Pyrénées,  indépendamment  du  sulfure  de  sodium,  sont 
la  silice,  le  chlorure  de  sodium,  le  carbonate  cl  le  silicate  de  soude 
el  la  matière  organique. 

ititulion  de  ce  se!  su  sulfate  de  mingjnèie  riani  l'eipénence  ci-desiui  indiquée  ne 
irerait  point  à  l'abri  de  toute  objection. 

1.  Filhol,  Eam  minérale!  dit  Pyrênétl.  Parif,  IBS),  p.  1(0. 
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La  silice  esl  assez  abondante  dans  certaines  sources  pour  que 
l'eau,  soumise  à  une  forte  concentrai  ion,  laisse  déposer  des  pelli- 
cules grisâtres  d'acide  silickmc  mélangé  à  îles  traces  de  silicate  de 
chaux,  de  magnésie  et  d'alumine,  il  en  est  ainsi  de  la  source  Bayen 
a  Bagne res-de-Luchon,  et  des  eaux  d'Olellc;  (Pyrénées-Orientales). 

Le  carbonale  el  le  silicate  de  smule  existent  d;ms  toutes  les  eaux 
sulfureuses  naturelles  des  Pyrénées,  mais  en  proportions  variables. 
D'après  M.  Fil  bol,  on  rencontre  des  sources  qui  n'en  renferment 
que  des  traces,  tandis  que  d'autres  en  contiennent  «ne  proportion 
facilement  appréciable.  Celles  de  I-abassérc,  par  exemple,  sont  dans 
le  premier  cas;  les  anciennes  sources  de  UagniTes-de-Luchon  sont 
dans  le  second. 

On  sait  que  le  carbonate  el  le  silicate  de  smide  olfreul  une  réac- 
tion alcaline.  Ces  sels  doivent  donc  contribuer  dans  une  certaine 
mesure  à  l'alcalinité  des  eaux  sulfureuses  naturelles  qui  les  renfer- 
ment; mais  il  ne  faut  pas  oublier  que  le  sulfure  de  sodium  esl  plus 
énergiquemenl  alcalin  que  le  carbonate  et  le  silicate.  C'est  donc  le 
sulfure  qui  est  la  principale  cause  du  phénomène  dont  il  s'agit. 

M.  0.  Henry  a  signalé  la  présence  de  l'iode  dans  quelques  eaux 
thermales  des  Pyrénées. 

Dans  l'eau  minérale  d'OIctle  M.  J.  Bouîs  a  rencontre  une  petite 
quantité  d'acide  borique. 

La  matière  organique  contenue  dans  les  eaux  sulfureuses  des 
Pyrénées  est  très-digne  d'attention,  tille  y  est  contenue  soit  a  l'étal 
de  dissolution,  soit  à  l'état  de  dépùl.  Dans  ee  dernier  cas  elle  esl 
ou  amorphe  ou  organisée. 

Lorsqu'on  soumet  à  l'évaporation  une  eau  sulfureuse  thermale 
riche  en  matière  organique,  elle  prend,  a  un  certain  degré  de  con- 
centration, une  teinte  jaune  plus  ou  moins  foncée  el  exhale  une 
odeur  sensible  de  bouillon.  Quand  toute  l'eau  est  chassée,  on  ob- 
tient un  résidu  jaune  brunâtre  qui  se  charbonne  par  la  chaleur  en 
dégageant  une  petite  quantité  d'ammoniaque.  Celte  propriété  esl 
due  à  une  matière  organique  azotée  qui  a  reçu  le  nom  de  barégitie 
ou  deglairine.  Nous  la  nommerons  harégine,  laissant  le  nom  de 
glairine  ù  la  substance  gélatineuse  amorphe  dont  il  sera  question 
ci-après.  Séparée  par  l'évaporation,  la  barégine  peut  se  dissoudre 
de  nouveau,  au  moins  en  partie,  dans  l'eau.  La  solution  aqueuse 
fournit  un  abondant  précipité  avec  les  sels  de  plomb.  i,e  nilrale 
d'argent  y  forme  un  précipité  blanc  qui  ne  tarde  pas  à  prendre 
une  leinte  rougeatre. 

Dans  les  canaux  que  parcourent  les  sources  on  dans  les  réser- 
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voira  où  l'on  conserve  leurs  eaux,  on  trouve  souvent  des  dépôts 
d'une  matière  gélatineuse,  amorphe,  tantôt  translucide,  tantôt 
opaque,  qu'on  nomme  glairine.  Cette  matière  est  molle,  onctueuse 
au  toucher.  Le  plus  souvent  elle  est  d'un  hlanc  légèrement  grisâtre  ; 
quelquefois  elle  est  colorée  en  rose,  en  rouge  ou  même  en  noir. 
Celle  dernière  coloration  est  due  à  du  sulfure  de  fer  provenant, 
d'après  M.  Kiliinl.  du  passai"  fil^',  ll  (',ul  ferrugineuse  dans  la 
source  sulfureuse.  Le  sulfure  de  fer,  formé  en  très-petite  quantité, 
reste  d'abord  en  dissolution  dans  le  sulfure  de  sodium  et  se  préci- 
pite ensuite  dans  la  matière  organique,  à  mesure  que  celle-ci  se 
dépose.  Anglada  admettait  que  celle  matière  insoluble,  qu'il  dési- 
gnait sous  le  nom  de  glaires,  était  identique  avec  la  matière  orga- 
nique tenue  en  dissolution  dans  l'eau  minérale  (barégine).  Mais 
celle-ci,  lorsqu'elle  a  clé  séparée  par  l'évaporalinn,  se  montre  plus 
soluble  dans  l'eau  que  la  substance  gélatineuse,  et  celte  différence 
de  propriétés  est  duc  peut-être  à  une  altération  que  la  matière  or- 
ganique a  pu  subir  pendant  l'évaporatiou  même  de  l'eau  sulfu- 
reuse. D'un  autre  côté,  on  a  remarqué  que  ces  glaires  gélatineuses 
ne  se  déposent  généralement  qu'à  une  certaine  distance  du  point 
d'émergence,  dans  les  canaux  ou  dans  les  réservoirs,  il  semble 
donc  que  le  contael  de  l'air  soit  indispensable  pour  leur  formation, 
circonstance  qui  implique  une  certaine  différence  de  constitution 
entre  le  produit  soluble  et  la  substance  gélatineuse. 

On  sait  que  la  glairine  renferme  de  l'azote  au  nombre  de  ses  élé- 
ments. Elle  s'éloigne  cependant  par  sa  composition  des  matières 
azotées  neutres  qu'on  nomme  matières  alburoinoïdes.  Elle  renferme 
plus  de  carbone  et  d'hydrogène,  moins  d'oxygène  et  moins  d'azote 
que  ces  dernières.  Elle  laisse  à  l 'incinération  uu  résidu  trés-solublc 
formé  de  silice.  M.  J.  Boiiis  a  incinéré  des  variétés  de  glairine  ren- 
fermant jusqu'à  80  pour  cent  de  silice,  et  incline  à  penser  que  la 
glairine  se  forme  par  suite  du  dépôt  île  la  silice  qui  entraîne,  au 
moment  où  elle  se  précipite  de  l'eau  minérale,  la  matière  orga- 
nique que  celle-ci  renferme.  Voici,  d'après  M.  J.  Bouis,  la  com- 
position de  quelques  variété»  de  glairine  : 
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MM.  0.  Henry  el  J.  Bouis  y  ont  signalé,  en  outre,  la  présence 
d'une  Ira  ce  d'iode. 

Indépendamment  de  la  matière  organique  amorphe  que  nous 
venons  do  décrire,  on  trouve  dans  certaines  sources  une  substance 
filamenteuse,  véritable  conferve  a  laquelle  M.  Fnntan  a  donné  le 
nom  de  Sulfuraire.  Celle  matière  organisée  ne  se  trouve  que  dans 
les  eaux  sulfureuses  et  on  ne  la  rencontre  que  dans  celles  dont  la 
température  est  inférieure  ,\  .'ift".  Elle  l'orme  des  filaments  extrê- 
mement ténus  et  dont  la  longueur  varie  de  i  a  2  millimètres  jus- 
qu'à plusieurs  centimètres.  On  les  trouve  tantôt  flottant  librement 
dans  le  liquide.  tantdl  groupés  autour  d'un  fragment  de  glairine, 
d'une  pierre,  sous  la  forme  d'une  houppe  ou  d'un  duvet  coton- 
neux. Examinés  au  microscope,  ils  présentent  l'aspect  de  tubes 
cylindriques,  unis,  transparents,  remplis  de  globules  arrondis.  Ils 
renferment  souvent  des  animalcules. 

On  a  remarqué  que  l'accès  de  l'air  est  indispensable  pour  que 
ces  végétaux  confervoides  puissent  se  former  dans  une  eau  sulfu- 
reuse. Les  Sulfu rai res  offrent  d'ailleurs  un  très-grand  nombre  de 
variétés.  Elles  sont  souvent  blanches,  mais  les  plus  remarquables 
sont  colorées  en  rouge  ou  en  vert.  Elles  présentent  une  composi- 
tion analogue  à  celle  de  la  glairinc  et  laissent  comme  elle  une 
proportion  énorme  [l'une  cendre  .siliceuse.  Bien  purifiées,  elles  ne 
renferment  pas  de  soufre.  Leur  cendre  contient  de  l'iode. 

Action  de  l'air  sur  les  eaux  sulfureuses.  —  Tout  le  monde  sait 
que  les  eaux  sulfureuses  s 'allèrent  au  contact  de  l'air  avec  une  ra- 
pidité plus  ou  moins  grande.  Celte  altérabilité  rend  difficiles  non- 
seulement  leur  transport  cl  leur  conservation,  mais  même  quelque- 
fois leur  caplage  el  leur  distribution  sur  les  lieux  mêmes.  11  est  des 
sources  dont  la  composition  cl  les  propriétés  s'altèrent  pendant 
leur  trajet  dans  les  tuyaux  toutes  les  fois  que  ceux-ci  no  sont  pas 
exactement  remplis  cl  que  l'air  y  pénétre,  même  en  trés-pelite 
quantité.  Les  eaux  de  Bagnères-de-Luchon  cl  d'Ax  sont  dans  ce 
cas.  A  la  partie  supérieure  des  conduits  où  elles  circulent,  à  la 
voûte  des  réservoirs  oii  elles  séjournent,  on  recueille  souvent  des 
dépôts  abondants  de  soufre  jaune,  pulvérulent,  cristallin,  à  peine 
mêlé  de  quelques  traces  de  matières  étrangères.  Ces  dépôts  de 
soufre  proviennent  de  la  combustion  partielle  de  l'hydrogène  sul- 
furé qui  se  dégage  incessamment  en  petite  quantité  de  ces  eaux 
sulfureuses  très-altérables.  Le  sulfure  de  sodium  y  est  décomposé 
lentement  par  l'acide  carbonique  do  l'air,  et  surtout  par  l'acide 
silicique  libre,  que  les  eaux  dont  il  s'agit  contiennent  en  quantité 
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notable.  Ces  acides  oxygénés  agissent,  en  présence  de  l'eau,  sur  le 
sulfure  de  sodium  comme  ferait  l'acide  sulfurique  lui-même  en 
donnant  un  dégagement  d'hydrogène  sulfuré.  Seulement,  l'aclion 
est  tres-peu  énergique  et  tres-lentc. 

Les  eaux  sulfureuses  de  Luchon  et  d'Ax  présentent  une  autre 
particularité  bien  di^-iie  d'inléiï't.  Elles  drvii'iuinil  louches  et 
finissent  par  blanchir  dans  les  baignoires,  lorsqu'elles  sont  expo- 
sées pendant  quelque  temps  au  contact  de  l'air.  L'acide  silieique 
qu'elles  renferment  n'est  sans  doute  pas  étranger  à  ce  singulier 
phénomène.  On  peut  concevoir  en  effet  que  sous  l'influence  do  cet 
acide  le  sulfure  de  sodium  attire  rapidement  l'oxygène  de  l'air;  le 
sodium  se  transforme  ainsi  en  oxyde,  lequel  s'unit  à  la  silice  tandis 
que  le  soufre  est  mis  en  libellé.  Iteslant  en  suspension  a  l'élat  de 
division  extrême,  celui-ci  forme  un  véritable  lait  de  soufre.  Du 
moins  le  soufre  forme  la  partie  conslï tuante  la  plus  importante  du 
précipité  dont  il  s'agit.  Il  n'y  est  mélangé  que  d'une  trace  de  sili- 
cates ou  de  carbonates  terreux  formés  par  le  mélange  d'eaux 
froides  calcaires  avec  la  source  thermale  sulfureuse,  riche  en  acide 
silieique  et  renfermant  du  earbonalc  alcalin. 

Il  n'est  pas  impossible  qui'  l'acide  carbonique  de  l'air  concoure 
avec  l'acide  silieique  h  blanchir  les  eaul  de  Luchon  au  contact  de 
l'air.  Mais  ce  qui  prouve  que  le  rôle  de  l'aride  carbonique  n'est  que 
très-secondaire,  c'est  que  les  eaux  de  Baréges  et  de  Caulerets, 
quoique  trés-riches  en  sulfure,  ne  blanchissent  pas  comme  les 
premières.  Dans  les  piscines  l'eau  de  Baréges  présente  une  cou- 
leur jaune  vcnUtrr.  Cette  i-nlt Ji-ntinn  est  due  sans  doute  à  la  for- 
malion  d'un  polysulfure  sous  l'influence  de  l'air  et  de  l'acide  car- 
bonique. On  peut  exprimer  celle  réaction  par  l'équation  suivante  : 

aSaS   +  CO»    +    0   =   ISaO.CQ'    +  NuS* 

de  udium.     cirhOBique.  dn  lond»  61  lodkm. 

Ou  voit  que  dans  ce  cas  le  soufre  ne  se  précipite  pas,  mais  que, 
déplacé  beaucoup  plus  lentement  que  dans  les  eaux  renfermant  de 
l'acide  silieique,  il  se  porte  sur  une  portion  du  monosulfure  de 
sodium  pour  former  du  bisulfure;  mais,  par  l'action  prolongée  de 
l'air,  cclut-ci  peut  s'allérer  a  son  tour  et  se  transformer  en  hypo- 
sulflte  ou  même  en  sulfate.  La  présence  du  carbonate  de  soude, 
qui  s'oppose  à  la  précipitation  du  soufre,  favorise  sans  doute  l'oxy- 
dation des  deux  éléments  du  sulfure. 

lorsqu'une  eau  sulfureuse  riche  en  silice  est  exposée  au  contact 


HS  EAUX  MWÉHALES. 

de  l'air,  il  peut  arriver,  par  suite  de  la  réaction  de  l'acide  silicique 
sur  le  sulfure,  que  celui-ci  disparaisse.  Quelquefois  cette  oxydation 
s'accomplit  même  dans  le  sein  de  ta  terre.  Il  existe  des  sources 
qui,  bien  qu'elles  ne  possèdent  plus  ni  l'odeur  ni  la  saveur  des 
eaux  sulfureuses  naturelles,  naissent  sur  i'cVunrimie  comme  si 
elles  renfermaient  l'élément  caractéristique  rie  ces  dernières.  Le 
sulfure  de  sodium  en  a  disparu,  et  files  ii'iifcrnicnl,  A  la  place  de  ce 
composé,  les  produits  de  son  oxydation,  l'hyposulfile  cl  le  sulfate. 
Chose  digne  de  remarque,  la  kin'imu'  y  existe.  On  nomme  de  telles 
eaux  sulfureuses  dégénérées.  Les  plus  remarquables  se  rencontrent 
à  Olelte.  Nous  donnons  ici  les  analyses  de  quelques  eaux  sulfu- 
reuses dites  naturelles. 
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COMPOSITION  DES  E1CI  DU  VER  NET  D'àPHES  M.  BOUI3. 
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Eaux  sulfureuses  accidentelles.  — On  sail  depuis  longtemps,  et 
M.  Chevrcul  a  particulièrement  appelé  l'attention  sur  ce  fait,  que 
le  sulfate  de  chaux  nu  un  sulfate  alcalin  en  dissolution  dans  l'eau 
peut  Cire  réduit  à  la  température  ordinaire,  et  transforme  en  sul- 
fure au  contact  des  matières  organiques.  Parmi  les  sulfates  que  les 
eaux  renferment,  lo  sulfate  de  chaux  est  le  plus  abondant.  Qu'une 
source  sélénïteusc  traverse  un  terrain  imprégné  de  matières  orga- 
niques, un  banc  de  tourbe,  par  exemple,  aussitôt  la  réduction 
du  sulfate  de  chaux  pourra  commencer  et  le  sulfure  de  calcium 
prendra  naissance.  Voilà  donc  une  eau  sulfureuse  formée  ù  la  sur- 
face de  la  terre,  et  sa  formation  est  souvent  accidentelle,  puis- 
qu'elle peut  Cire  due  à  la  présence  fortuite  de  matériaux  orga- 
niques. 

Dans  le  voisinage  de  nos  demeures  on  voit  quelquefois  une 
eau  de  puits  devenir  sulfureuse  tout  a  coup,  lorsque,  par  suite 
d'infiltrations  souterraines,  la  source  se  trouve  souillée  par  le  mé- 
lange de  matières  organiques. 

De  nombreux  exemples  démontrent  la  facilité  avec  laquelle  s'ac- 
complil  la  réduction  des  sulfates  et  l'influence  des  matières  orga- 
niques sur  la  formation  neridriitelle  tics  eaux  sulfureuses.  Parmi 
ces  exemples,  nous  citerons  le  suivant. 

On  sait  que  les  eûtes  de  la  Norvège  sont  profondément  décou- 
pées par  des  golfes  étroits  qui  pénètrent  dans  l'intérieur  des  terres 
et  qu'on  nomme  fjords.  Sur  les  bords  d'un  de  ces  fjords,  le  Sande- 
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fjord,  se  trouve  une  station  fréquentée  d'une  eau  minérale  sulfu- 
reuse. On  rencontre  celle  eau  partout  où  l'on  creuse  un  trou  de 
sonde  jusqu'au  niveau  de  l'eau  du  golfe.  En  comparant  la  compo- 
sition, de  cette  eau  sulfureuse  avec  celle  de  l'eau  de  mer  voisine, 
MM.  A.  et  H.  Strecker  ont  constaté  que  la  première  est  formée  par 
l'infiltration  de  l'eau  de  mer  ù  travers  les  couches  vaseuses  et  riches 
en  matières  organiques  et  en  carbonates  calcaires  et  magnésies.  Par 
son  passage  a  travers  les  bancs  d'alluvion  qui  forment  le  rivage, 
l'eau  devient  plus  riche  en  matériaux  solides  :  elle  se  charge  de 
matières  organiques  qui  manquent  dans  l'eau  de  mer;  mais  la  pro- 
portion du  sulfate  diminue.  Ceux-ci  élant  réduils,  il  se  forme  de 
l'acide  carbonique  qui,  d'une  part,  dissout  du  carbonate  de  chaux 
et  de  magnésie,  sels  dont  l'eau  du  fjord  ne  contient  que  des  traces, 
et  d'autre  part  met  en  liberté  de  l'acide  sulfhydriquc.  Dans  cette 
circonstance,  l'influence  des  matières  organiques  sur  la  formation 
d'une  eau  sulfureuse  a  été  mise  hors  de  doute  par  des  analyses 
exactes  et  par  une  discussion  savante. 

Le  sulfate  de  soude  qu'on  rencontre  dans  beaitenup  d'eaux  peut 
être  réduit  lui-même,  et  il  faut  dire  que  le  sulfure  de  sodium  qui 
minéralisé  les  eaux  des  Pyrénées  est  probablement  formé  de  même, 
dans  les  profondeurs  de  la  terre,  par  la  réduction  du  sulfate  par  la 
matière  organique  qui  existe  dans  toutes  ces  eaux,  de  telle  sorte 
que  la  distinction  entre  les  eaux  sulfureuses  naturelles  et  les  artifi- 
eU'Iii'j  serai!  arbitraire,  si  les  premières  ne  possédaient  pas  une 
composition  si  spéciale  cl  remarquable,  surtout  par  la  faible  pro- 
portion des  matériaux  solides.  Les  eaux  sulfureuses  accidentelles, 
qui.sont  d'ailleurs  généralement  froides,  sont  beaucoup  plus  riches 
en  matériaux  salins  que  les  eaux  des  Pyrénées  et  renferment  géné- 
ralement de  l'ammoniaque,  d'après  la  remarque  de  M.  J.  Bouis. 
Parmi  les  matériaux  solides  on  remarque  des  sulfates,  des  chlo- 
rures, des  carbonates.  La  célèbre  eau  d'Aix-la-Chapelle  est  riche 
en  chlorure  de  sodium  et  renferme  en  outre  du  carbonate  et  du 
sulfate  de  soude,  dont  une  petite  quantité  a  été  réduite  a  l'étal  de 
sulfure  de  sodium.  Bien  qu'elle  soit  thermale  comme  les  eaux  des 
Pyrénées,  elle  s'en  distingue  éminemment  par  sa  composition. 

11  résulte  de  ce  qui  précède  que  toutes  les  eaux  renfermant  des 
sulfates  peuvent  devenir  sulfureuses  lorsqu'elles  traversent,  dans  le 
sein  de  la  terre,  des  dépôts  riches  en  matières  organiques.  Aussi 
leur  composition  n'est-elle  pus  ci  instante.  Le  plus  souvent,  de  telles 
eaux  renferment  du  sulfure  de  calcium. 

Mais  le  sulfure  de  calcium  et  le  sulfure  de  sodium  formés  par 
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réduction  des  sulfates  correspondants  peuvent  disparaître  à  leur 
Ihuy,  i'u  pailie  iiu  eu  Inl.ilili',  i'n  hi-.--.mt  ik'g.'tger  de  l'hydrogène 
sulfuré.  C'est  l'acide  carbonique  qui  produit  cette  décomposition 
en  présence  de  l'eau,  comme  ferait  un  autre  acide  minéral  plus 
énergique.  Parmi  les  eaux  minéralisées  par  l'acide  su  [Hydrique, 
nous  citerons  celles  d'Aix  (Savoie),  d'Uriagc  (Isère),  de  Bagnols 
(Lozère),  de  Schinznach  (Suisse). 

Ainsi,  les  eaux  dont  il  s'agit  peuvent  être  divisées  en  trois 
groupes  :  1°  celles  qui  renferment  du  sulfure  de  calcium;  g"  celles 
qui  renferment  du  sulfure  de  sodium  ;  3"  celles  qui  renferment  de 
l'hydrogène  sulfuré.  Nous  donnons  en  terminant  les  analyses  de 
quelques-unes  de  ces  eaux. 
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L'eau  d'L'riage  (Isère)  est  encore  plus  fortement  chargée  de 
rhloniiv  de  sikIïuiii  i'I  fli-  sulfnlcs  qui1  [Van  ri  'Aix-la-Chapelle.  Klli: 
offre  l'exemple  le  plus  frappant  d'une  eau  saline  devenue  sulfureuse 
par  la  réduction  d'une  petite  quantité  de  sulfate.  1,000  grammes 
d'eau  d'Uriage  renferment  d'après  M.  V.  Gerdy  : 
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On  voit  que  la  proportion  d'aride  sulrhydnquc  indiquée  dans 
cctle  analyse  est  considérable,  puisque  l'eau  d'Uriage  renfermerait 
plus  d'un  dixième  de  sou  volume  d'hydroytw  sulfure.  Nous  devons 
faire  remarquer  que  Berthier  avait  trouvé  dans  ees  eaux,  en  1823, 
à  la  vérité  avant  les  travaux  de  captage  exécutés  depuis  celle  épo- 
que, 13  millifinirmnes  seulement  d'hydrogène  sulfuré  en  1000  gram- 
mes d'eau. 
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BKMÏUK  D'HYDROGÈNE  OU  EAU  OXYGÉNÉE. 

Ce  corps  remarquable  a  été  découvert  en  1818  par  Thenard,  qui 
l'a  obtenu  par  l'action  du  bioxyde  de  barium  sur  l'acide  chiorhy- 
drique. 

Préparation.  —  1°  Ou  introduit  du  l'acide  r h Inr hydrique  étendu 
dans  un  verre  à  expérience  qu'on  entoure  de  glace.  D'autre  part, 
on  broie  du  bioxyde  de  barium  avec  de  l'eau,  de  manière  h  en 
Taire  une  bouillie  claire,  el  l'on  introduit  l'hydrate  de  bioxyde  de 
barium  par  petites  portions  dans  l'acide  chlorhydrique,  en  ayant 
soin  de  ne  point-salurcr  celui-ci  extrêmement.  Il  se  forme  du  chlo- 
rure de  barium  et  de  l'eau  oxygénée. 

UaOï   +   IIC1  =  BaCl   +  110* 

L'eau  oxygénée  élatil  tnVélcmIuo  d'eau,  il  s'agit  maintenant 
d'en  former  une  nouvelle  quantité  au  sein  mi1  me  de  la  solution. 
Pour  cela  on  précipite  celle-ci  par  l'acide  siilfurique  étendu  de 
son  volume  d'eau  et  froid.  [I  se  forme  du  sulfate  de  baryte  qu'on 
sépare  par  le  filtre.  La  .solution  renferme  de  nouveau  de  l'acide 
chlorhydrique  avec  l'eau  oxygénée  déjà  formée. 

llaCI    +   SltO'  =   HC1   +  SBaO' 

On  la  traite  de  nouveau  a  froid  par  l'hydrate  de  hiuxydu  de  ba- 
rium, de  manière  il  former  une  nouvelle  portion  d'eau  oxygénée; 
puis,  après  avoir  précipité  de  nouveau  par  l'acide  sulfurique,  on 
répète  plusieurs  fois  la  même  suite  d'opérations,  jusqu'à  ce  que 
l'on  ait  obtenu  une  liqueur  suffisamment  chargée  d'eau  oxygénée. 

Après  la  dernière  addition  de  bioxyde  de  hariurn  hydraté,  on  a 
une  solution  de  chlorure  île  barium  cl  d'eau  nxygénée  renfermant 
un  léger  excès  d'acide  chlorhydrique.  On  ajoute  à  celle  liqueur  du 
sulfate  d'argent  en  pondre,  par  petites  portions,  el  en  quantité  stric- 
tement nécessaire  pour  précipiter  tout  le  chlore  du  chlorure  de 
barium  et  de  l'acide  chlorhydrique  libre.  Il  se  forme  du  chlorure 
d'argent  insoluble,  du  sulfate  de  baryte  insoluble  el  une  petite 
quantité  d'acide  sulfurique  libre  provenant  de  l'action  de  l'acide 
t-hlni'hyilriquc  sur  le  -ull'.ile  d'argent. 

ItaCl    +    SAgO*  ■=  AgO    +  SBaO* 

Cblorur»  Su  Kilo  Chlorure  Sgliito 

de  biriom.       d'irgrot.        d'argent.  birjliqDc. 
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On  filtre  el  l'on  neutralise  exactement  la  liqueur  par  l'eau  de 
baryte  pour  précipiter  l'acide  sulfurique  libre.  Le  sulfate  de  baryte 
formé  étant  séparé  par  le  filtre,  on  a  une  solution  d'eau  oxygénée 
qu'on  concenlre  dans  le  vide,  au-dessus  d'un  vase  renfermant  de 
l'acide  su)  fu  ri  que. 

2*  Un  procédé  plus  simple  consiste  a  décomposer  l'hydrate  de 
bioxyde  de  barium,  délayé  dans  l'eau,  pur  un  courant  rapide  d'acide 
carbonique  pur.  Il  so  forme  du  carbonate  de  baryte  insoluble  qu'on 
sépare  par  le  filtre.  La  solution  renferme  de  l'eau  oxygénée.  On 
l'évaporé  dans  le  vide. 

BaOyiO  +  HO*  =  BaO.COi  +  HO* 


Propriétés.  —  L'eau  oxygénée  est  un  liquide  incolore,  inodore, 
épais,  d'une  densité  de  1,452.  Sa  saveur  est  désagréable,  métal- 
lique, et  excite  la  salivation.  L'eau  oxygénée  ne  se  solidifie  pas 
à  —  30°.  Elle  est  capable  de  se  volatiliser  dans  le  vide. 

L'eau  oxygénée  est  un  corps  très- instable,  qui  perd  facilement 
la  moitié  de  son  oxygène  pour  se  convertir  en  eau.  A  20°  elle  se 
décompose  partiellement,  vers  100°  rapidement  et  avec  efferves- 
cence. Cette  réaction  a  été  mise  à  profit  pour  l'analyse  de  l'eau 
oxygénée.  Le  bioxyde  d'hydrogène  dégage  dans  ces  circonstances 
un  volume  d'oxj-gône  dont  le  poids  est  égal  a  celui  qui  reste  com- 
biné avec  l'hydrogène  dans  l'eau  formée.  On  en  conclut  que  la  com- 
position de  l'eau  oxygénée  est  représentée  par  la  formule  HO!  ou 

Elle  se  décompose  au  contact  d'un  très-grand  nombre  de  corps 
qui  tantôt  restent  inaltérés,  tantôt  sont  oxydés,  tantôt  sont  réduits. 
De  là  trois  classes  de  réaction  que  nous  niions  indiquer. 

I"  Lorsqu'on  met  de  l'eau  oxygénée  en  contact  avec  du  peroxyde 
de  manganèse,  du  noir  de  platine,  de  l'or,  de  l'argent,  du  charbon, 
elle  se  décompose  rapidement  et  avec  effervescence,  sans  que  les 
corps  qui  ont  provoqué  cette  décomposition  éprouvent  une  altéra- 
tion sensible  :  ils  paraissent  aj;ir  non  par  leurs  affinités  chimiques, 
mais  par  leur  simple  contact.  Celle  décomposition  de  l'eau  oxy- 
génée offre  une  grande  importance,  car  elle  a  servi  de  type  à  un 
grand  nombre  de  réactions  analogues  et  obscures  comme  celle-ci, 
parce  qu'elles  semblent  indépendantes  du  jeu  des  affinités  ordi- 
naires. Ou  les  a  désignées  sous  le  nom  d'actions  de  contact. 

2°  L'eau  oxygénée  oxyde  énergiquement  l'arsenic,  le  sélénium. 


EAU  OXYGÉNÉE. 


qu'elle  transforme  en  acides  arsénique  et  selénique.  Lorsqu'on 
ajoute  de  l'eau  oxygénée  à  une  solution  d'hydrate  de  baryte,  de 
stronliane,  de  chaux,  on  en  précipite  immédiatement  des  hydrates 
<Je  ljioxydcK  insolubles.  Mise  en  contact  avec  les  hydrates  de  cuivre, 
de  nickel,  de  cobalt  récemment  précipités,  elle  les  convertit  en  hy- 
drates de  peroxydes.  Elle  oxyde  le  sulfure  de  plomb  et  le  transforme 
en  sulfate. 

3°  L'eau  oxygénée  réduit  un  certain  nombre  de  corps.  Mise  en 
contact  avec  de  l'oxyde  d'argent,  elle  se  décompose  cl  provoque  a 
décomposition  de  l'oxyde,  et  cette  réaction  est  tellement  éner- 
gique qu'elle  détermine  une  véritable  explosion.  Le  bioxyde  d'hy- 
drogène décolore  instantanément  la  solution  de  permanganate  de 
potasse,  en  donnant  lieu  à  un  dépôt  brun  d'hydrate  manganique 
et  en  dégageant  de  l'oxygène.  Celle-ci  provient  à  la  fois  de  l'acide 
permanganique  et  de  l'eau  oxygénée.  Lorsqu'on  ajoute  une  solu- 
tion de  bichromate  de  potasse  a  une  solution  de  bioxyde  de  ba- 
rium  dans  l'acide  ehlorhydrique  (solution  qui  renferme  de  l'eau 
oxygénée),  on  observe  un  dégagement  abondant  d'oiygèiie  et  une 
réduction  instnntanfi!  de  l'aeidiî  t-lirotuiqur  cl  de  1V:iii  uxj'{:r;nco. 
Ces  curieuses  réactions  ont  été  découvertes  par  M.  Drodic  en  1650. 

L'eau  oxygénée  se  forme  en  petite  quantité  dans  diverses  cir- 
constances. Elle  se.  produit  dans  l'éleclrolyse  de  l'eau,  autour  du 
pôle  positif,  lorsqu'on  opère  à  une  basse  température.  M.  Schœn- 
bein  admet  qu'elle  se  produit  dans  toutes  les  oxydations  lentes. 
Ainsi,  pendant  l'oxydation  lente  du  phosphore  qui  donne  lieu  à  la 
formalion  de  l'ozone,  il  se  produit  aussi  une  petite  quantité  d'eau 
oxygénée.  Il  en  est  de  môme  pendant  l'oxydation  que  subissent  cer- 
tains métaux  tels  que  le  zinc,  l'étain,  le  cadmium  et  le  cuivre,  en 
présence  de  l'eau,  ou  mieux,  de  l'eau  acidulée.  L'oxydation  lente 
de  certaines  substances  organiques,  telles  que  l'éther,  donne  lieu 
pareillement  a  la  formation  d'une  trace  d'eau  oxygénée. 

Parmi  les  réactions  que  M.  Schœubeiu  mit  à  profil  pour  dé- 
couvrir de  pétillé  quantités  d'eau  oxygénée,  nous  citerons  les 
suivantes  :  1°  l'empois  d'amidon  étendu  et  renfermant  de  l'iodure 
de  potassium  bleui,  étant  additionné  d'une  liqueur  renfermant 
j  millionième  d'eau  oxygénée,  on  le  voit  bleuir  après  l'addition  de 
quelques  gouttes  d'une  solution  de  sulfate  ferreux  ;  3°  une  solution 
étendue  d'acide  chromïquc  est  bleuie  par  l'eau  oxygénée  avant 
d'être  décolorée  avec  dégagement  d'oxygène.  11  se  forme  de  l'acide 
perchromique  (Barreswil),  qu'on  peut  enlever  a  la  liqueur  en  agi- 
tant celle-ci  avec  de  l'éther;  3"  une  solution  étendue  de  permanga- 
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natc  de  potasse  acidulée  d'acide  sulfurique  est  décolorée  par  l'eau 
oxygénée;  A°  un  mélange  d'une  solution  étendue  d'nn  sel  ferrique 
avec  une  solution  de  ferrieyanure  de  potassium  (pmssiale  rouge 
de  potasse),  additionné  d'eau  oxygénée,  laisse  déposer  du  bleu  de 
Prusse.  Ces  deux  dernières  réactions  sont  fondées  sur  les  propriétés 
réductrices  de  l'eau  oxygénée. 


SOUFRE 

Le  soufre  est  connu  depuis  les  temps  les  plus  reculés.  C'est  un 
des  éléments  tes  plus  répandus  a  la  surface  du  globe.  On  le  trouve 
Û  l'état  de  liberté  dans  différents  terrains,  principalement  dans  les 
contrées  volcaniques.  La  Sicile  et  l'Islande  en  offrent  des  dépôts 
considérables.  Il  se  présente  tantôt  sous  forme  de  poussière  agglo- 
mérée avec  de  la  terre,  tantôt  eu  niasses  jaunâtres  amorphes,  tantôt 
sous  l'nnne  de  i-nslau*  translucides  d'un  jaune  vcrdalre. 

A  l'état  de  combinaison,  on  le  rencontre  uni  à  un  grand  nombre 
de  métaux  et  formant  les  sulfures  naturels.  Il  est  combiné  avec 
l'oxygène  et  avec  des  mélaux  dans  les  sulfates,  parmi  lesquels  le 
gypse  ou  sulfate  de  chaux  hydraté  est  le  plus  abondant  dans  la  na- 
ture. En  outre,  on  a  constaté  dans  le  règne  minéral  l'existence  des 
acides  sulfureux,  sulfurique  et  sulfhydriquc  libres. 

Extraction  du  soufra.  —  l'our  séparer  le  soufre  des  matières  ter- 
reuses qui  l'accompagnent,  on  lui  fait  subir,  en  Sicile,  une  distilla- 
lion  dans  des  pots  en  terre.  Ces  pois  seul  munis  de  tubes  qui  s'en- 
gagent dans  la  tubulure  d'autres  pots  semblables  aux  premiers, 
mais  disposés  en  dehors  du  fourneau  {fig.  {[)).  Celui-ci  reçoit  un 
grand  nombre  de  pots  qui  sont  chauffés  par  la  flamme  du  même 
foyer.  Le  soufre  fond  cl  se  volatilise.  La  vapeur  se  condense  dans 
les  pots  placés  a  l'extérieur  et  qui  portent  à  la  partie  inférieure 
une  tubulure  d  écoulement  par  laquelle  le  soufre  liquide  s'écoule 
dans  des  baquets. 

Le  soufre  brul  ainsi  obtenu  renferme  encore  des  impuretés,  et  il 
est  nécessaire  de  le  soumettre  a  un  raffinage.  Cette  opération 
s'exécute  dans  l'appareil  représenté  fig.  20. 

Le  soufre  est  distillé  dans  deux  cylindres  en  fonte  A  placé  l'un  à 
cûlé  de  l'autre,  ayant  un  mètre  et  demi  de  longueur  cl  5  décimètres 
de  diamètre,  et  adaptés  chacun  à  un  deuxième  cylindre  de  même 
diamètre,  courbé  en  col  de  cygne  et  qui  s'ouvre  daos  une  chumbre 
en  maçonnerie  d'une  capacité  rie  80  mètres  cubes  environ.  Les  va- 
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peurs  de  soufre  viennent  se  condenser  dans  celte  chambre.  Les 
cylindres  sont  chauffés  directement  par  un  Foyer,  et  la  chaleur 


Fig.  11). 


perdue  liquéfie  le  soufre  brut  que  renferme  la  chaudière  C  cl  avec 
lequel  on  alimente  de  temps  fin  lemps  le  cylindre.  Un  registre  R 
est  tenu  par  une  lige  articulée  qui  permet  de  fermer  et  d'ouvrir 
l'embouchure  du  cylindre  courbé.  La  chambre  porte  à  la  voit  te 
une  soupape  K  qui  livre  passage  à  l'air  dilaté. 

Au  commcncemenl  de  l'opération  In  vapeur  de  soufre  se  con- 
dense dans  la  chambre  sous  forme  pulvérulente.  C'est  la  fleur  de 
soufre  qu'un  ohticnL  ainsi.  Mais  lorsque  dans  li'  cours  rie  la  distil- 
lation les  parois  se  sont  cebaulfées  au-dessus  du  point  de  fusion  du 
soufre,  la  vapeur  se  condense  en  un  liquide.  Ko  lirant  la  lige 
eonique  11  qui  bourbe  l'nuvoi'ture  percée  dans  la  paroi  ((,  on  fait 
tomber  le  soufre  fondu  dans  mie  chaudière  K  chaulfée  par  un  four- 
neau, et  puis  on  l'inlroiluit  dans  des  moules  léj-'è  renient  .'uniques 
que  l'on  place  dans  le  baquet  I  rempli  d'eau  froide.  Lorsque  le 
soufre  s'est  solidillé,  on  le  relire  et  on  place  le  toufre  en  canons 
ainsi  obtenu  entre  les  montants  du  châssis  en  bois  J,  où  il  prend 
peu  à  peu  une  belle  couleur  jaune-cilron, 
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Purification  de  la  fleur  de  soufre.  —  La  fleur  de  soufre  destinée 
aux  usages  médicaux  a  besoin  d'élre  purifiée.  Elle  renferme,  en 


Fig.  20. 


effet,  des  aei:lcs  sulfureux  ei  sulfurique  qu'on  enlève  par  des  lavages 
à  l'eau  chaude  continué  a  jusqu'à  disparition  de  loulc  réaction 
acide. 

Propriétés  du  soufre.  —  Le  soufre  csl  un  corps  solide,  ordinai- 
rement jaune  citron,  inodore,  sans  saveur,  friable.  Il  conduit  mal 
la  chaleur  et  l'électricité.  Un  bâton  de  soufre  que  l'on  serre  dans 
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la  main  fait  entendre  des  craquements  el  finit  par  se  rompre,  cir- 
constance dur  à  la  dilatation  inégale  qu'éprouve,  de  la  circonfé- 
rence au  centre,  la  masse  peu  conductrice  du  soufre,  i'ar  le  frotte- 
ment le  soufre  acquiert  la  propriété  d'attirer  les  corps  légers  :  il 
devient  électrique. 

Sa  densité,  un  peu  variable,  est  environ  le  double  de  celle  de 
l'eau.  11  fond  a  1 1 1*,5,  en  formant  un  liquide  jaune  brunâtre,  trans- 
parent. Lorsqu'on  laisse  refroidir  lentement  ce  liquide  jusqu'à  ce 
qu'une  croule  se  suit  formée  à  sa  surface,  qu'on  perce  celle-ci  et 
qu'on  décante  la  partie  qui  est  demeurée  fluide,  on  trouve,  après 
avoir  enlevé  la  croûte,  l'intérieur  du  vase  traversé  par  de  longues 
aiguilles  transparentes  flexibles,  d'un  jaune  brunâtre.  Ces  cristaux 
sont  des  prismes  obliques  fi  base  rbonibe. 

Telle  u'esl  point  la  seule  Itinuc  cristalline  que  puisse  affecter  le 
soufre.  Lorsque  ce  corps  se  dépose,  à  la  température  ordinaire, 
du  sein  d'un  dissolvant,  il  affecte  la  forme  d'octaèdres  droits  a  base 
rnombe.  Cette  forme  est  aussi  eeili.'  du  soufre  cristallisé  natif.  La 
solution  du  soufre  dans  le  sulfure  de  carbone,  abandonnée  à  l'éva- 
poration  spontanée,  laisse  déposer  le  soufre  orlaédrique. 

Il  est  important  de  faire  remarquer  que  1rs  deux  formes  cristal- 
lines que  peut  affréter  le  soufre  sont  incompatibles  l'une  avec 
l'autre  :  elles  appartiennent  à  deux  systèmes  différents.  On  exprime 
cette  curieuse  propriété  du  soufre  en  disant  qu'il  est  dimorphe. 

La  température  à  laquelle  la  cristallisation  a  lieu  parait  influer 
sur  la  forme  des  cristaux.  Ainsi,  à  111°  le  soufre  se  dépose  tou- 
jours sous  forme  prismatique  ;  mais  les  prismes  formés  par  voie 
de  fusion  ne  conservent  pus  [onjitenip-  leur  transparence  et  leur 

ordinaire,  ils  deviennent  opaques  et  cassants.  Ils  sont  traversés 
maintenant  par  une  multitude  de  plans  de  clivage,  et  se  sont  sé- 
parés spontanément  en  nnn  foule  d'octaèdres  microscopiques  sem- 
blables a  ceux  que  l'on  obtient  par  voie  de  dissolution. 

Inversement,  que  l'on  expose  un  de  ces  octaèdres  à  une  tempé- 
rature inférieure  à  son  point  de  fusion,  de  106  a  107°,  par  exemple, 
il  deviendra  opaque,  cl,  par  suite  d'un  travail  moléculaire  tout  à 
fait  inverse  du  précédent,  il  se  résoudra  en  une  foule  de  petits 
cristaux  prismatiques  (Milscherlich). 

Lorsqu'on  sature  à  ebaud  la  benzine  avec  du  soufre  et  qu'on 
laisse  refroidir,  il  se  dépose,  entre  80°  et  23°,  des  prismes  cl  des 
octaèdres  (Ch.  Deville). 

D'un  aulre  coté,  en  laissant  évaporer  fi  la  température  ordinaire 
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une  solution  de  soufre  dans  le  sulfure  de  carbone,  on  n'obtient 
que  des  octaèdres.  —  Telle  est  l'influence  de  la  température  sur 
la  cristallisation  du  soufre. 

Mais  voici  d'aulrcs  propriétés  (lignes  d'mléïiM.  Lorsqu'on  chauffe 
du  soufre  dans  un  petit  malras  au-dessus  de  son  point  de  fusion, 
on  le  voit  prendre  peu  à  peu  une  consistance  épaisse  cl  une  cou- 
leur foncée.  Vers  220°  il  s'est  coloré  en  rouge  brun,  cl  s'est  telle- 
ment épaissi  qu'on  peut  renverser  le  mat  ras  sans  que  le  soufre 
s'écoule.  A  une  température  plus  élevée,  il  redevient  plus  fluide, 
mais  se  colore  davantage.  Par  le  refroidissement,  il  passe  de  nou- 
veau par  le  même  état,  et  retrouve  vers  112'  sa  couleur  jaune  bru- 
nâtre et  sa  liquidité. 

Soumis  a  un  refroidissement  brusque,  alors  qu'il  est  parfaitement 
liquide,  il  se  solidifie  entièrement  et  reprend  son  aspect  ordinaire. 
Mais  lorsqu'on  projette  dans  l'eau  froide  le  soufre  visqueux  chauffé 
au  delà  de  200°,  il  se  prend  en  une  masse  molle,  transparente, 
jaune  bninfllre,  élastique.  Ce  soufre  a  perdu  toule  apparence  cris- 
talline :  il  a  passé  à  l'état  amorphe.  Lorsqu'on  l'abandonne  pendant 
quelques  jours  à  lui-même,  il  durcit,  devient  opaque  et  reprend 
les  propriétés  du  soufre  ordinaire.  Ce  changement  s'opère  immé- 
diatement si  l'on  chauffe  le  soufre  mou  à  90°  ou  95°,  et  il  s'ac- 
complit avec  dégagement  de  chaleur,  car  la  température  s'élève 
brusquement  de  12°  (Begnault). 

La  fleur  de  soufre  possède  une  constitution  particulière;  récem- 
ment condensée,  elle  constitue  de  petites  utricules  présentant  une 
enveloppe  molle  et  un  contenu  liquide.  Le  soufre  y  existe  à  l'état 
amorphe. 

Le  soufre  se  dissout  dans  le  sulfure  de  carbone  ;  mais  lorsqu'on 
traite  par  ce  liquide  le  soufre  mou  et  la  fleur  do  soufre,  on  obtient 
toujours  un  résidu  qui  refuse  de  se  dissoudre  (Ch.  Deville).  C'est 
une  variété  de  soufre  amorphe  qu'on  désigne  sous  lo  nom  de 
soufre  mou  insoluble.  Toutes  les  variétés  de  soufre  qui  ont  subi 
l'action  de  la  chaleur  renferment  une  cerlainc  quantité  de  soufre 
amorphe  insoluble.  D'après  M.  Ilcrlbelol,  celle  dernière  variété  de 
soufre  se  forme  à  une  température  voisine  de  140°.  Lorsque  le 
soufre  est  trempé,  c'esl-a-dirc  refroidi  brusquement,  après  avoir 
été  porté  à  une  température  voisine  de  son  point  d'ébullition,  il 
prend  une  couleur  rouge  qu'il  conserve  quelquefois  après  une  nou- 
velle fusion  et  même  après  In  cristallisation.  Toutes  ces  modifica- 
tions se  lient  à  des  difl'érences  dans  l'arrangement  physique  des 
molécules,  différences  qui  se  reflètent  dans  les  propriétés  pby- 
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siques.  C'est  ainsi  que  l'aspect  extérieur,  la  couleur,  la  densité,  la 
forme  cristalline,  le  point  de  fusion  lui-même  différent  dans  cha- 
cune des  variétés  dimorphes  et  amorphes  du  soufre.  En  ee  qui 
concerne  le  point  de  fusion,  M.  Brodie  place  h  114*,5  celui  du 
soufre  oclaédriquc,  à  1211°  celui  du  soufre  prismatique  transpa- 
rent, et  admet  que  le  soufre  amorphe  peut  fondre  a  100". 

Bien  plus,  lis  (lilI'Oi'cnr.-s  dans  !.i  uiiiMilulifm  physique  affeclent 

marquer  que,  dans  un  certain  étal,  le  soufre  est  insoluble  dans  le 
sulfure  de  carbone,  tandis  que  dans  d'autres  conditions  ii  s'y  dis- 
sout. On  est  allé  plus  loin  a  cet  égard  :  M.  Itcrthelot  a  émis  l'opi- 
nion qu'il  existait  une  corrélation  entre  les  divers  étals  physiques 
du  soufre  et  ses  fonctions  chimiques.  Ce  savant  distingue  deux 
variétés  principales  du  soufre  auxquelles  on  peut  ramener  les  au- 
tres, savoir  :  le  soufre  c.ristatlisablc  et  soluble,  cl  le  soufre  amorphe 
et  insoluble.  Le  premier  serait  un  corps  comburant,  le  second  an 
corps  combustible.  Mais  les  preuves  sur  lesquelles  se  fnode  celle 
Opinion  ne  sont  pas  a  l'abri  d'objertions  sérieuses  (CloBz). 

Quoi  qu'il  en  soil,  on  désigne  sous  le  nom  tValloIropie  l'état  d'un 
corps  simple  qui  préseole  des  dilléiences  dans  ses  propriétés  chi- 
miques, suivant  l'arrangement  de  ses  molécules.  L'allotropie  esl 
l 'iinriirni  •'■  ■ni|.l-  » 

Le  soufre  entre  en  ébuilition  h  -4-ifT.  Sa  vapeur  est  rouge.  Elle 
offre,  d'après  M.  Dumas,  une  densité  de  0,031,  lorsqu'elle  a  été 
déterminée  à  ÔOO".  Chose  remarquable,  celle  densité  devient  trois 
fois  moindre  lorsqu'on  la  détermine  vers  1,000°,  comme  l'ont  fait 
M.  Binean  et  MM.  H.  Deville  et  Troost.  D'après  les  expériences 
très-exactes  de  ces  derniers  chimistes,  la  densité  de  la  vapeur 
prise  à  8GO°,  et  ramenée  par  le  calcul  à  0°,  esl  =  2,22.  Cette  der- 
nière densité  est  celle  que  le  soufre  affecte  dans  ses  combinaisons 


Le  soufre  est  insoluble  dans  l'eau,  très-peu  soluble  dans  l'alcool. 
L'éther  bouillant  en  prend  une  plus  grande  quantité,  et  les  huiles 
essentielles  le  dissolvent  mieux  encore.  On  employait  autrefois  en 
médecine  sous  le  nom  de  baume  de  soufre  anisé  une  solution  de 
soufre  dans  l'essence  d'anis. 

Le  soufre  se  dissout  aussi  dans  les  huiles  grasses.  Son  meilleur 
dissolvant  est  le  sulfure  de  carbone. 

Propriétés  chimiques  do.  soufre.  —  H  est  doué  d'affinités  assez 
énergiques  et  est  capable  de  se  combiner  directement  avec  une 
foule  de  corps  simples.  Tout  le  monde  sait  qu'il  est  combustible  et 
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qu'il  brûle  avec  une  flamme  bleue.  Sa  combustion  dans  l'air  ou 
dans  l'oxygène  donne  naissance  à  l'acide  sulfureux. 

Le  soufre  s'unit  directement  au  chlore,  au  brome,  a  l'iode,  au 
phosphore,  à  l'arsenic,  au  charbon.  Il  se  combine  avec  un  grand 
nombre  de  métaux.  Le  fer  et  le  cuivre  brûlent  dans  la  vapeur  de 
soufre.  Lorsqu'on  abandonne  à  la  teinpi 'rature  ordinaire  un  mélange 
humide  de  limaille  de  fer  cl  de  soufre,  ces  deux  corps  se  combinent 
avec  dégagement  de  chaleur,  en  formant  du  sulfure  de  fer  noir. 

Action  sur  l'économie  et  usages  du  soufre.  —  L'action  du  soufre 
sur  l'économie  aoimale  est  peu  énergique,  l'ris  a  l'intérieur,  a  la 
dose  de  6  à  8  grammes,  il  agit  comme  laxatif.  Il  est  peu  usité  au- 
jourd'hui comme  médicament  interne  ;  mais  on  en  compose  des 
pommades  fort  employées  dans  le  Irailemcnt  de  diverses  maladies 
de  la  peau,  particulièrement  de  la  gale.  Le  soufre  tue  l'acarus  de  la 
gale.  Il  détruit  aussi  les  cryptogames  parasi  tiques  qui  envahissent 
certains  végétaux.  On  en  fait  un  grand  usage  pour  combattre  la 
maladie  de  la  vigne. 

Le  soufre  entre  dans  la  composition  des  allumettes  chimiques  et 
dans  celle  de  la  poudre  à  canon.  Il  sert  à  la  préparation  de  l'acide 
sulfurique.  C'est  la  son  principal  emploi. 

COMBINAISONS  DU  SOUFRE  AVEC  I/OXYGKNE. 

Elles  sont  nombreuses  el  dérivent  toutes  de  l'acide  sulfureux, 

SO» 

qui  est  la  plus  stable  de  toutes  et  qui  se  forme  directement  par  la 
combustion  du  soufre  dans  l'air  ou  dans  l'oxygène.  L'acide  sulfu- 
reux n'est  pas  saturé  d'oxygène.  En  se  combinant  avec  un  équiva- 
lent de  ce  corps,  il  forme  l'aride  sulfurique  anhydre, 

srxo  =  se. 

Mais  il  peut  aussi  se  combiner  avec  du  soufre  pour  former  l'acide 
hyposulfureux,  qu'on  ne  connaît  pas  a  l'état  anhydre,  mais  qui, 
dans  cet  état,  serait  représenté  par  la  formule 
SO'.S  =  SNfi. 

On  connait  un  composé  de  soufre  et  d'oxygène  intermédiaire 
entre  l'acide  sulfureux  el  l'acide  sulfurique,  et  qu'on  a  désigné  sous 
le  nom  d'acide  hyposulfurique.  Sur  2  équivalents  de  soufre,  il  ren- 
ferme, lorsqu'on  le  considère  à  l'étal  anhydre,  équivalents  d'oxy- 
gène. Il  est  devenu  le  premier  terme  d'une  série  qu'on  nomme 
thioniqut.  Les  acides  qui  en  font  partie  renferment  le  même  nombre 
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d'équivalents  d'oxygène  que  l'acide  uyposulfuriquc,  et  un  nombre 
croissant  d'équivalents  de  soufre.  On  ne  connaît  pas  ces  acides  a 
l'élat  anhydre.  En  combinaison  avec  les  éléments  do  l'eau,  ils  sont 
représentés  par  les  formules  suivantes  : 

S'HO"  =  S'tP.HO  acide  h-vnosullurique  (dithionique). 

S^HW  —  SW.UO    —  Irithionique. 

S'IIO'-'  =  S'OMIO    -  Iflralhiuuiqtie. 

S'IIO"  =  S*0=,1I0    —  penlalhioniquo. 

ACIDE  SULHJIIEUÏ. 

SQ'-. 

Préparation.  —  Pour  préparer  l'acide  sulfureux,  on  décompose 
l'acide  sulfuriquc  par  le  mercure.  On  introduit  le  métal  et  l'acide 
dans  un  ballon  muni  d'un  tube  de  dégagement  {/fy.  21).  On  chauffe 


Fig.  21. 

cl  on  recueille  le  fsaz  sulfureux  sur  la  cuve  à  mercure.  L'acide  sul- 
furiquc que  l'on  emploie  dans  cette  opération  n'est  point  l'anhydre  : 
il  est  combiné  avec  les  éléments  de  l'eau.  Celle-ci  se  sépare  dans  la 
réaction,  el  le  métal  réduit  la  moitié  de  l'acide  sulfurique,  de  ma- 
nière à  former  de  l'acide  sulfureux  el  du  sulfate  de  mercure, 
d'après  l'équation  suivante  : 

Hg  +  ï[sho»)  =  ino*  +  sHgO»  +  sq». 

On  remplace  quelquefois  le  mercure  par  le  cuivre;  mais  l'action 
de  ce  dernier  métal  devient  très -énergique  lorsqu'on  chauffe,  de 
lellc  sorte  que  ia  réaction  est  difficile  à  maîtriser. 

S'agil-il  de  préparer  une  solution  d'acide  sulfureux  dans  l'eau, 
on  fait  arriver  le  ga/  dans  une  série  de  flacons  de  Woulf  renfer- 
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mant  de  l'eau  pure,  et  dont  le  premier  sert  à  laver  le  gaz.  Pour 
faire  (relie  préparation,  on  peut  décomposer  l'aride  sulfurique  par 
le  charbon,  opération  moins  dispendieuse  que  la  précédente,  mais 
qui  donne  le  gaz  sulfureux  mêlé  de  gaz  acide  carbonique.  Ce  der- 
nier ne  se  dissout  point  dans  l'eau  saturée  de  gaz  sulfureux,  mais  se 
dégage  à  l'extrémité  de  l'appareil.  La  réduction  de  l'acide  sulfu- 
rique par  le  charbon  est  exprimée  par  l'équation  suivante  : 
SfSHO*]    +    C  =  2S0'    +    COl    4.  I|*o*. 

tuVorique.  "  HlT.rtïi.  nrlnilqa. 

Propriétés  physiques  de  l'acide  sulfureux. — Le  gaz  sulfureux  est 
iiit'ulore.  Son  odeur  est  piquante  el  sulfurante.  Sa  densité  est  égale 
5  2,231.  Un  litre  de  ce  gaz  pèse  2",885. 

Le  gaz  sulfureux  n'est  point  permanent.  Il  se  liquéfie  à  —  10*, 
sous  la  pression  ordinaire,  cl  a  la  température  de  -f- 15°,  sous  une 

pi  es-ion  d'envii'itn  deux  ;iiioi>splii'i'es. 

Pour  préparer  l'aeide  sulfureux  liquide,  on  dirige  un  courant  du 
gaz  d'abord  a  travers  une  éprouvelle  b  refroidie  à  0°,  puis  dans  un 
tube  c  renfermant  des  fragments  de  chlorure  de  calcium,  enfin  dans 
un  maires  à  long  col  d  ou  dans  un  tube  en  U  placé  dans  un  mélange 
réfrigérant  (fi<j.  ±2).  I.'acim'  piiM'uri-nx  Mijuefié  possède  nue  densité 


de  1,13.  U  boula  — 10.  En  se  vaporisant,  il  produit  un  froid  telle- 
ment intense  qu'il  peut  congeler  le  mercure.  MM.  Loir  el  Drion 
ont  liquéfié  divers  gaz  en  faisant  passer  un  courant  rapide  d'air 
dans  l'aeide  sulfureux  liquide,  au  milieu  duquel  était  placé  un 
tube  où  ils  faisaient  arriver  le  gaz  à  liquéfier.  L'acide  sulfureux 
liquide  .se  stdidilie  à  —  ï.>". 
Composition  de  l'acide  sulfureux.  —  On  peut  déduire  sa  compo- 
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sition  de  sa  densité.  En  effet,  celle-ci  représente  la  densité  de  l'oxy- 
gène, plus  la  demi-densité  de  la  vapeur  de  soufre  prise  à  1000*. 

1,1057  =  demi-densité  de  l'oxygène. 

—  Ufini-derisilé  de  la  vapeur  de  soufre  a  1000». 

2,215î  =s  densité  de  gaz  siuTureux. 

On  remarque  cependant  que  le  nombre  expérimental  2,231  esl  un 
peu  plus  fort  que  le  nombre  théorique  2,137.  Cela  ticnl  à  cette 
circonstance  que  le  gaz  sulfureux,  très-voisin,  à  la  température  or- 
dinaire, de  son  point  lie  liquéfaction,  ne  prend  pas  à  celte  tempé- 
rature toute  l'expansion  qu'il  devrait  prendre,  conformément  à  la 
lot  de  Mariotle  :  il  est  légèrement  contracté,  et  par  conséquent  un 
peu  plus  dense  qu'il  ne  devrait  élre. 

D'après  la  théorie,  l'oxygène  devrait  conserver  son  volume  en  se 
transformant  en  acide  sulfureux.  Or,  l'expérience  démontre  que  le 
volume  du  gaz  sulfureux  est  un  peu  moindre  que  celui  rte  l'oxy- 
gène ;  mais  en  faisant  abstraction  de  cette  légère  perturbation,  on 
peut  conclure  néanmoins  des  faits  qui  viennent  d'Ôtre  exposés, 
qu'un  volume  de  gai  sulfureux  renferme  i  vol.  d'oxygène  et  -j  vo- 
lume de  vapeur  rte  soufre  (a  1000°). 

Un  volume  d'oxygène  répond  à  1  équivalent;  J  volume  de  vapeur 
de  soufre  répond  a  j  équivalent.  Il  en  résulte  que  la  composition 
de  l'acide  sulfureux  est  représentée  en  équivalents  par  les  for- 
mules : 

s'û  répondant  a  I  volume. 
SO-  répondant  A  2  volumes. 

On  adopte  généralement  cette  dernière  formule. 

Propjiétés  chimiques  de  l'acide  sulfureux.  —  Le  gaz  acide  sulfu- 
reux esl  indécomposable  par  la  chaleur.  Il  est  impropre  à  la  com- 
bustion et  éteint  les  corps  enflammés.  Il  n'est  pas  inflammable.  Il 
esl  réduit  par  l'hydrogène  au  rouge  avec  formation  d'eau  et  de 
soufre.  L'hydrogène  naissant  le  convertit  en  hydrogène  sulfuré  et 
en  eau. 

ssrjî  +   H«   =  FFS*  +  W(P. 

A  clda         Hydrogtne.     fi      -g  tue  Lu. 

nlhnw.  toltnti. 

De  là  l'indication  de  ne  jamais  introduire  dans  un  appareil  propre 
à  dégager  de  l'hydrogène ,  et  en  particulier  dans  l'appareil  de 
Marsh,  de  l'acide  sulfurîque  renfermant  de  l'acide  sulfureux  ou  des 
substances  capables  de  réduire  l'acide  sulfurique  :  au  moment  de 
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sa  mise  en  liberté,  l'hydrogène  ne  manquerait  pas  de  réduire  le  gai 
sulfureux  cri  lï'irmant  dr  rhydniui'iie  sulfuré. 

Le  gaz  sulfureux  et  l'oxygenc  bien  secs  sont  sans  action  l'un  sur 
l'autre;  mais  lorsqu'on  fait  passer  le  mélange  de  ces  gaz  dans  un 
tube  rt'ïi  ferma  ni  de  l'éponge  de  platine  t;l  qu'on  chaulle  celle-ci 
légèrement,  la  combinaison  s 'opère  immédiatement,  et  il  se  forme 
de  l'acide  sulfurique  anhydre  (Ktihlmann).  Certains  oxydes,  comme 
l'oxyde  de  chrome  et  d'autres  corps*  poreux,  agissent  comme 
l'éponge  de  platine  dans  ces  circonstances  (Wcchler). 

En  présence  de  l'eau,  l'acide  sulfureux  el  l'oxygène  se  combinent 
lentement  à  la  température  ordinaire  pour  former  de  l'acide  sulfu- 
rique. 

Action  du  chlore  sur  l'acide  sulfureux.  —  Lorsqu'on  expose  à 
l'action  directe  el  prolongée  ries  rayons  solaires  un  mélange  de  vo- 
lumes égaux  de  chlore  el  de  gaz  sulfureux  secs,  les  deux  gaz  se 
combinent  pour  former  un  liquide  possédant  une  odeur  suffocante, 
une  densité  de  1  ,66,  cl  bouillant  à.  77".  Ce  liquide  est  V acide  chloro- 
sulfurique  de  M.  Regnault,  ou  le  chlorure  de  sulfuryle  SO*Cl.  On 
peut  l'envisager  comme  de  l'acide  sulfurique  anhydre,  dont  1  équi- 
valent d'oxygène  a  été  remplacé  par  1  équivalent  de  chlore,  ou 
comme  le  chlorure  du  radical  composé  sulfuryle  [SO1]. 

Le  même  corps  se  forme  par  l'action  du  perchlorure  de  phos- 
phore sur  l'aride  sulfurique  hydraté  (Williamson), 

SHO'   +   PhCls  =  PhO»Cl»    +    HC1    +  SCK\. 

En  présence  de  l'eau,  l'acide  chl orosuif urique  se  décompose  en 
formant  de  l'acide  chlorhydrïque  el  de  l'acide  sulfurique. 

SCeC!    +     HW    =    SHO*    +  HQ. 

AciJt  ciloro-  Eu,  Acids  AcidE 

■oUirlque.  mlfuiiqnt.  cMorhidriqm. 

Action  du  perchlorure  do  phosphore  sur  l'acide  sulfureux.— Lors- 
qu'on dirige  du  gaz  suluireux  sur  du  perchlorure  de  phosphore, 
il  se  forme  un  mélange  d'oxychlorure  de  phosphore  et  de  chlorure 
de  thionyle  (H.  Schiff). 

SSO»  +  PhCl»  =  2SUCI  +  PhO*Cl» 

A  ci  lie  Perchlomre  Chlorure  Ductilornro 
Blfactn.    do  phoipliorii.    de  Uûonjla.     de  phcapbcro. 

Le  même  corps  se  forme,  en  vertu  de  la  même  réaction,  lors- 
qu'on distille  du  perchlorure  de  phosphore  avec  du  sulDte  de  chaux 
(Carius). 

Le  chlorure  de  Ihionyle  représente  le  chlorure  du  radical  com- 
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posé  thionyle  [80],  On  peut  l'envisager  comme  de  l'acide  sulfureux 
dans  lequel  la  moitié  de  l'oxygène  a  été  remplacé  par  du  soufre. 

so.o. 
so.ct. 

■  C'est  un  liquide  bouillant  de  78  à  80°.  L'eau  le  décompose  en 
acide  sulfureux  et  en  acide  chlorhydriquc. 

SOC1  +  =  SHO*  +  HCI. 

CMoren  Adde  nlhnn 

de  ibionjle.  bjdtiie. 

Action  de  tenu  sur  l'acide  sulfureux.  — L'eau  à  0°  dissout  70,0  fois 
son  volume  d'acide  sulfureux.  L'eau  à  20°  n'en  dissout  que  30,4  vo- 
lumes (Bunsen).  Pour  préparer  la  solution  aqueuse  d'acide  sulfu- 
reux, on  doit  employer  de  l'eau  récemment  bouillie.  La  solution  pos- 
sède l'odeur  suffocante  du  gaz.  Pour  la  conserver  pure,  il  faut  la 
préserver  du  contact  de  l'air,  car  clic  absorbe  l'oxygène  (page  136). 
Mu  reconnaît  la  présence  de  l'acide  suit'urique  dans  mie  solution 
d'acide  sulfureux,  eu  ajoutant  a  celle-ci  une  petite  quantité  d'une 
solution  de  chlorure  de  barium  :  il  ne  doit  pas  se  former  de  préci- 
pité, la  liqueur  étant  acidulée  par  l'acide  chlorhydrique.  En  effet, 
le  sulfite  de  baryte  est  solublc  dans  l'acide  chlorhydriquc;  le  sul- 
fate, au  contraire,  y  est  insoluble  et  se  précipite. 

On  connaît  des  combinaisons  dclinies  d'acide  sulfureux  cl  d'eau. 
Lorsqu'on  fait  passer  de  l'acide  sulfureux  humide  a  travers  un  tube 
refroidi  par  un  mélange  déglacent  de  sel,  il  s'y  dépose  des  lamelles 
blanches  qui  se  maintiennent  solides  au-dessous  de +  5',  et  dont  la 
composition  est  représentée  par  la  formule  KO1-]-  i-tHO  (De  la  Rive). 

Une  solution  saturée  d'acide  sulfureux  refroidie  de  —  6°  à  —  8° 
et  traversée  par  un  courant  de  gaz  sulfureux,  laisse  déposer,  au 
bout  de  quelque  temps,  des  cristaux  renfermant  24,2  °/0  d'acide 
sulfureux  et  75,8  °/0  d'eau.  Dans  d'autres  circonstances,  des  cris- 
taux qui  se  déposent  vers  0°  peuvent  renfermer  de  23  à  26,1  °/0,  et 
après  une  fusion  et  une  nouvelle  cristallisation  27,0  "/»  d'acide  sul- 
fureux. M.  1s.  Pierre  leur  attribue  la  composition  S0S,9H0. 

M.  Dœpping  a  obtenu  les  mêmes  cristaux,  auxquels  il  attribue 
par  erreur  la  formule  SO*,HO. 

Propriétés  réductrices  de  l'acide  sulfureux.  —  L'acide  sulfureux 
réduit  un  grand  nombre  de  composés  oxygénés.  Il  s'empare,  à  la 
température  ordinaire,  de  l'oxygène  de  l'acide  iodique,  met  l'iode 
à  nu  et  se  transforme  en  acide  sulfurique.  11  est  absorbé  par  le  per- 
oxyde de  plomb  et  forme  du  sulfate  de  plomb,  PbO.SO1  =  SPbO*, 
PbO1  -j-  SOï  =  SPhO*. 
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La  solution  pourpre  de  permanganate  de  potasse  est  immédiate- 
ment décolorée  par  l'acide  sulfureux  avec  formation  de  sulfate 
manganeux.  L'acide  arsenique  est  réduit  h  l'élat  d'aride  arsénieux. 

L'acide  sulfureux  décolore  diverses  malicres  végétales  et  ani- 
males. Lorsqu'on  verse  une  solution  de  cet  acide  dans  de  la  tein- 
ture de  tournesol,  celle-ci  rougit  d'abord  et  se  décolore  ensuite. 
Un  bouquet  de  violettes  ou  uni'  rose  qu'on  [ilm^c  d;ms  une  telle 
solution  ou  dans  une  atmosphère  de  gaz  sulfureux,  se  décolore 
rapidement.  La  rose  blanchie  reprend  sa  couleur  première  lors- 
qu'on la  traite  par  l'acide  sulfuviqne  étendu  d'eau.  Cela  semble 
indiquer  que,  dans  ce  cas,  l'acide  sulfureux  s'y  trouve  à  l'état  de 
combinaison  avec  la  matière  colorante  qui  n'est  point  détruite; 
car  elle  reparaît  lorsque  l'acide  sulfureux  est  déplacé  par  l'acide 
sulfurique.  Mais  dans  d'autres  circonstances  l'acide  sulfureux  agit, 
dit-on,  en  enlevant  l'oxygène  à  la  matière  colorante.  M.  Se  Incube  in 
admet,  au  contraire,  que  la  décoloration  de  la  matière  organique 
est  due  a  une  oxydation  par  l'ozone,  qui  se  forme  pendant  l'oxy- 
dation de  l'acide  sulfureux  lui-même.  Dans  les  arts,  on  met  a  profit 
cette  propriété  décolorante  de  l'acide  sulfureux,  pour  blanchir  la 
laine  et  la  soie. 
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L'acide  sulfureux  a  été  employé  comme  désinfectant.  On  brûlait 
jadis  du  soufre  pour  assainir  1rs  lazarets,  prévenir  nu  arrêter  tes 
maladies  épidemiques  el  contagieuses,  désinfecter  les  hardes  des 
malades  ou  les  objets  de  literie.  Plus  réremment  on  a  fait  usage 
de  fumigations  d'aride  sulfureux  dans  le  traitement  de  diverses 
maladies  du  la  peau,  p.idiculièicmrul  ilu  [;i  g:di'  et  des  diirlivs.  I.e 
corps  entier  du  malade,  a  l'exception  de  la  tete  (Jtg.  23),  était  en- 
fermé dans  une  caisse  dans  laquelle  un  Taisait  arriver  du  gaz  sul- 
fureux. Ce  mode  de  traitement  est  abandonné  aujourd'hui. 

ACIDE  StJLFUIHQUE. 

SHO*  =  SO>,H0. 

Cet  acide  est  connu  depuis  des  siècles.  Basile  Valenlïn  a  men- 
tionné le  premier  sa  préparation  a  l'aide  du  vitriol  de  fer.  On  a 
obtenu  par  ce  moyen  l'Attife  de  vitriol  jusqu'en  1720,  époque  à 
laquelle  on  a  commencé,  on  Angleterre,  a  préparer  ce  corps  par 
la  combustion  du  soufre.  Ce  dernier  procédé  perfectionné  est  en- 
core en  usage  aujourd'hui.  Nous  allntis  le  décrire  sommairement, 
après  avoir  exposé  les  réactions  sur  lesquelles  il  est  fondé. 

t"  I, 'acide  sulfureux  dcs.iïvde  l'aride  azotique  pour  former  de 
l'acide  sulfurique  et  de  l'acide  bypoazotique. 

SO1    +    AxHO"    —    SHO»    4.  A!0* 


2*  En  présence  de  la  vapeur  d'eau,  l'acide  bypoazotique  se  dé- 
double en  bioxyde  d'azote  cl  en  acide  azotique. 

3AzO'  +  H  *01  =  ï(AiHO<)  +  ÀiO« 
Acid»  fc.o.  Utile  Biojds 

tirpoif  cliqua.  uoUqas.  d'atola. 

3°  Au  contact  de  l'air,  le  bioxyde  d'azote  s'empare  de  deux 
équivalents  d'oxygène,  pour  passer  à  l'élat  d'acide  uypoazotique. 

AzO*  +  Oî  =  AzO' 

Il  en  résulte  : 

1°  Qu'il  suffit,  pour  transformer  l'acide  sulfureux  en  acide  sul- 
furique, de  faire  réagir  le  premier  sur  l'acide  azotique; 

2'  Que  l'acide  hypoazolique  résultant  de  celle  première  réaction 
peut  servir  à  convertir  une  nouvelle  quantité  d'acide  sulfureux  en 
acide  sulfurique;  car  au  contact  de  lu  vapeur  d'eau  il  donne  du 
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bioxyde  d'azote  cl  de  l'acide  azotique  qui  agit  comme  précédem- 
ment; 

3°  Que  le  bioxyde  d'azote,  résidu  de  la  seconde  réaction,  en  ab- 
sorbant l'oxygène  de  l'air  pour  se  transformer  en  acide  hypoazo- 
tiquc,  contribue  à  son  tour  à  la  transformation  dont  il  s'agit;  car 
l'acide  hypoazotiqua  ainsi  formé,  en  se  dédoublant  au  contact  do 
la  vapeur  d'eau,  donne  de  nouveau  de  l'acide  azotique. 

On  voil  donc  que  l'acide  azotique,  délruit  sans  cesse  par  l'acide 
sulfureux,  tend  sans  cesse  à  se  régénérer;  que,  théoriquement, 
une  quantité  donnée  d'acide  azotique  peut  servir,  avec  le  concours 
de  l'air  el  île  l'eau,  à  Ir.iiisf'ormer  drs  qualités  indéfinies  d'acide 
sulfureux  en  acide  sutlorique.  Kn  ell'i'l,  lorsque  l'acide  azotique  se 
trouve  ramené  à  l'étal  de  bioxyde  d'azote,  celui-ci  reprend  de 
l'oxygène  de  l'air,  et  l'acide  azotique  se  régénère  par  l'action  de 

C'est  donc,  en  définitive,  a  l'air  que  l'acide  sulfureux  prend  son 
oxygène;  car  ce  dernier  n'est  fixé  que  d'une  manière  transitoire 
par  le  bioxyde  d'azote,  qui  sert  en  quelque  sorte  de  véhicule  à 
l'oxygène.  11  est  l'intermédiaire  do  l'oxydation  de  l'acide  sulfu- 
reux, et  s'il  ne  possédait  la  propriété  d'absorber  de  nouveau  et 
directement  l'oxygène,  a  mesure  qu'il  est  mis  en  liberté,  il  est 
évident  que  lus  acides  azotique  et  hypoazolique,  une  fois  détruits, 
ne  pourraient  plus  se  régénérer. 

Préparation  de  l'acide  sulfurique.  —  Dans  les  arts,  la  préparation 
de  l'acide  sulfurique  s'ar/complil  dans  de  vastes  appareils  connus 
sous  le  nom  de  chambres  de  plomb. 

Le  soufre  est  brûlé  dans  les  deux  fourneaux  A, A  (fig.  24),  sur  de 
liirges  plaques  en  tole,  Kn  raison  de  sou  prix  élevé,  on  l'a  remplacé, 
dans  beaucoup  d'usines,  par  des  pyrites  dont  le  grillage  donne  de 
l'acide  sulfureux  et  un  résidu  de  peroxyde  de  fer.  Les  gaz  provenant 
de  la  combustion  du  soufre  ou  des  pyrites  sont  dirigés  dans  une 
suite  de  chambres  en  charpente,  revêtues  h  l'intérieur  de  lames  de 
plomb,  et  communiquant  les  unes  avec  les  autres.  Celle  du  milieu 
est  la  plus  grande.  Elle  ollïe  une  capacité  de  1,000  A  1,200  mètres 
cubes.  Dans  toutes  ces  chambres  on  distribue  des  jets  do  vapeur 
d'eau.  Les  générateurs  sont  chauffés  par  la  chaleur  perdue  des 
fourneaux  à  combustion.  L'acide  sulfureux  mêlé  d'air  se  rend 
d'abord  dans  la  première  chambre  ou  lambour  C,  qu'on  nomme 
dénilri  fauteur ;  il  y  rencontre  de  l'acide  sulfurique  chargé  de  pro- 
duits nilreux,  qui  coulent  en  nappe  mince  sur  des  tablettes  de 
plomb.  Le  gaz  passe  ensuite  d_ans  la  seconde  chambre  C,  el 
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des  réservoirs  inférieurs.  En  sortant  de  la  dernière  chambre,  les 
gaz  pénètrent  dans  un  grand  cylindre  rempli  de  coke  T  qu'on  ar- 
rose continuellement  d'acide  sulfurique.  Ici  l'acide  hypoazolique 
en  excès,  au  lieu  de  se  perdre  dans  l'air,  se  dissout  dans  l'acide 
sulfurique.  C'est  cet  acide  riche  en  pruduits  nitreux  qu'on  Tait  re- 
monter dans  le  vase  g  pour  In  déverser  ensuite  sur  les  tablettes  de 
plomb  du  premier  tambour.  On  doit  a  Gay-Lussac  d'avoir  imaginé 
cette  dernière  disposition  qui  réalise  une  grande  économie  eu  acide 
azotique. 

L'acide  sulfurique  qui  sort  des  chambres  est  loin  d'avoir  le  de- 
gré de  concentration  nécessaire.  On  commence  par  l'évaporer  dans 
de  larges  hassincs  en  plomb,  jusqu'à  ce  qu'il  marque  59  ou  60°  au 
pèse-acide  de  liaumé,  et  on  achève  ensuite  la  concentration  dans 
de  grandes  cornues  en  plalinc,  oii  on  le  chauffe  jusqu'à  ce  qu'il 
marque  GC  degrés.  11  est  nécessaire  de  faire  cette  opération  dans 
des  vases  de  platine  OU  dans  des  cornues  de  verre;  car  les  vases  de 
plomb  seraient  attaqués  par  l'acide  à  la  température  à  laquelle  le 
liquide  doit  Cire  porté  en  dernier  lieu. 

Purification  de  l'adde  sntfnrique.  —  Tel  qu'il  est  livré  par  le 
commerce,  l'acide  sulfurique  n'est  point  pur.  Il  renferme  des  pro- 
duits nitreux,  du  sulfate  de  plomb,  et  quelquefois,  lorsqu'on  pré- 
pare l'acide  sulfureux  avec  des  pyrites  arsenicales,  de  l'acide  ar- 
sénique.  Pour  le  débarrasser  des  produits  nitreux  et  du  sulfate  de 
plomb,  on  le  disfille  en  ayant  soin  de  rejeter  le  premier  tiers  de 
l'acide  qui  a  passé,  cl  qui  renferme  tous  les  produits  plus  volatils 
que  l'acide  sulfurique.  La  distillai  ion  doit  se  faire  dans  une  cornue 
de  verre,  qu'on  chauffe  par  les  parois  latérales  au  moyen  d'une 
grille  présentant  au  centre  un  espace  circulaire  où  repose  le  fond 
du  vase  (/ig.  25).  Par  celle  disposition,  on  évite  les  soubresauts 
dangereux  qui  ne  manqueraient  pas  de  se  produire  si  l'on  chauf- 
fait la  cornue  à  la  manière  ordinaire. 

On  reconnaît  d'ailleurs  la  présence  des  produits  nitreux  dans 
l'acide  sulfurique  en  introduisant  dans  celui-ci  une  petite  quantité 
de  sulfate  ferreux  en  poudre.  L'aeide  prend  alors  une  teinte  plus 
ou  moins  foncée,  depuis  le  rose  jusqu'au  brun.  L'acide  hypoazo- 
lique, désoxydé  dans  cette  circonstance  par  le  sel  ferreux,  est  ra- 
mené à  l'étal  de  bioxyde  d'azote,  qui  colore  l'excès  de  sulfate  fer- 
reux. 

La  distillation,  lorsqu'elle  est  faite  avec  les  précautions  convena- 
bles, débarrasse  l'acide  sulfurique  de  l'acide  arsénique  qu'il  peut 
renfermer.  On  a  recommandé  de  traiter  l'acide  sulfurique  arsenical 
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par  le  sulfure  de  barîum  :  il  se  forme  du  sulfate  de  baryte  et  du 
sulfure  d'arsenic,  tous  deux  insolubles.  On  décante  l'acide  clarifié 


Fig.  33. 


par  le  repos,  et  on  le  soumet  à  la  distillation.  Ce  procédé  n'est 
point  d'uue  exécution  facile. 

On  reconnaît,  à  l'aide  de  l'appareil  de  Marsh,  si  l'aride  sulfurique 
est  exempt  d'acide  arsénique. 

Composition  de  l'acide  sulfurique.  —  L'acide  sulfurique,  dont 
nous  venons  de  décrire  le  mode  de  préparation,  n'est  point  l'anhy- 
dre. Il  est  uni  aux  éléments  de  l'eau,  et  représente  l'acide  sulfu- 
rique morinhydrate.  UratUTiiip  rie  chimistes  .nlmi'tleiit  que  l'i\in 
existe  toute  formée  dans  l'acide  sulfurique,  et  lui  attribuent  en 
conséquence  la  formule  S03,HO. 

Il  est  à  remarquer  cependant  que  celle  formule  n'est  point  l'ex- 
pression d'une  vérité  démontrée.  C'est  une  hypothèse;  car  bien 
que  nous  puissions  former  de  l'acide  sulfurique  ordinaire  en  ajou- 
tant de  l'eau  à  l'acide  sulfurique  anhydre,  nous  ignorons  si  après 
la  combinaison  ces  deux  corps  rnrisr.Tveiil  l'arrangement  molécu- 
laire qu'ils  offraient  avant  la  combinaison. 

Si  donc  nous  voulons  nous  borner  h  exprimer  simplement  la 
rouipeisiliini  4.1 1-  l'acide  suliuiïqut;  sans  chnchiT  ;*t  roprésetilcr  l'ar- 
rangement moléculaire  de  ses  éléments,  nous  écrirons  sa  for- 
mule 

SHO*. 

Celle  formule  n'exprime  que  le  fait  de  la  composition  atomique  de 
l'acide  sulfurique  et  n'implique  aucune  hypolhèse  sur  le  groupement 
des  atomes.  Envisagé  comme  uu  composé  d'eau  et  d'acide  sulfu- 
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rique  anhydre,  l'acide  monohydralé  SO],HO  possède  une  compo- 
sition centésimale  exprimée  par  les  nombres  suivants  : 

Acide  sulfuriquc  anhydre  (SO3)   81 ,02 

Eau   _  l*,38 

[00,00 

Propriétés  de  l'acide  aulfariqne.  —  L'acide  sulfuriquc  purifié 
par  distillation  est  un  liquide  incolore,  oléagineux.  Sa  densité 
est  =  1,8-13  à  12°  (Marignae).  Son  point  d'ébullition  est  situé  a  323". 
Il  cristallise  a  —  34*. 

Celte  dernière  propriété  a  permis  à  M.  Marignae  de  préparer 
l'acide  sulfuriquc  monohydralé  dans  un  grand  ékit  de  pureté.  Ce 
chimiste  s'est  assuré,  en  effet,  comme  Gay-Lussac  et  Bincau 
l'avaient  fait  avant  lui,  que  l'aride  sulfuriquc.  du  commerce  retient, 
même  dans  son  plus  grand  étal  de  ruiicenlralion,  une  petite  quan- 
tité d'eau  dont  il  est  impossible  de  le  débarrasser  par  la  distillation. 
Col  L'ii  i'.\p(iSKiil  l'acide  sulfiiriquc  à  la  coilfiélalum  el  en  répétant 
plusieurs  fois  celle  opération,  que  M.  Marignae  a  obtenu  le  véri- 
table acide  sulfuriquc  monohydralé.  Cet  acide  est  solide  et  cris- 
tallin. Son  point  de  fusion  est  situé  à -|- 10°, 5.  Une  fois  fondu, 
il  peut  rester  liquide  jusqu'à  0";  mais  il  se  solidifie  immédiatement 
lorsqu'on  y  introduit  un  cristal  d'acide  sulfuriquc.  Chauffé  vers  40°, 
il  émet  quelques  fumées.  Entre  cette  température  et  290°,  il  dé- 
gage une  petile  quantité  d'acide  sulfuriquc  anhydre.  A  290°,  il 
commence  à  bouillir;  mais  son  point  d'ébulliliun  ue  larde  pas  à 
s'élever  à  338%  où  il  reste  stalionnairc.  Telles  sont,  d'après  M.  Ma- 
ri^iac.  les  propriétés  du  véritable  acide  sulfurique  monohydralé. 
On  voit  que  la  présence  d'une  petile  quantité  d'eau  dans  l'acide  ordi- 
naire abais.se  le  point  de  fusion  el  le  point  d'ébullition  de  cet  acide. 

Lorsqu'on  fait  passer  les  vapeurs  d'acide  sulfuriquc  ordinaire  h 
travers  un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge,  il  se  dédouble  en 
acide  sulfureux,  en  oxygène  et  en  eau. 

SHO*  =  SO*  +  0  +  110 

Un  grand  nombre  de  corps  avides  d'oxygène,  métalloïdes  et  mé- 
laiix,  opèrent  la  réduction  de  l'acide  sulfurique  lorsqu'on  les 
chauffe  avec  cet  acide.  Ainsi  le  soufre  le  tranforme  en  acide  sul- 
fureux et  devient  lui-même  acide  sulfureux. 

2SH0+   +   S   =   3S0i   +  I1*-CH 

Soifr».  flclrlo  F.„. 
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Nous  avons  déjà  fait  connaître  l'action  que  le  charbon,  le  mer- 
cure, le  cuivre  exercent  sur  l'acide  sulfurique  (pages  133  et  134). 
Les  métaux  plus  oxydables  que  ces  derniers,  comme  le  fer,  le  zinc, 
décomposent  l'acide  sulfurique  en  déplaçant  l'hydrogène  et  en  for- 
mant des  sulfates.  Celle  action,  peu  intense  avec  l'acide  concentré, 
s'accomplit  éncrgiquemenl  en  présence  d'une  certaine  quantité 
d'eau. 

SHO'    -f   Zn   =   SZnO*   +  B 

Aeida  Zinc.  Snlfilc  Hydratât, 

■nlfuiqu.  d>  line. 

Action  de  l'eau  sur  l'acide  sulfurique.  —  L'acide  sulfurique  est 
très-avide  d'eau  :  aussi  la  combinaison  des  deux  corps  produit-elle 
un  grand  dégagement  de  chaleur.  Lorsqu'on  les  mêle  brusque- 
ment dans  le  rapport  de  4  parties  d'acide  et  de  i  partie  d'eau,  la 
température  s'élève  au-dessus  de  100°  si  l'on  opère  sur  des  quan- 
tités considérables. 

Telle  est  l'énergie  de  celle  combinaison,  qu'on  constate  encore 
un  dégagement  de  chaleur  en  mêlant  4  parlies  d'acide  sulfurique 
et  1  partie  de  neige  ou  de  glace.  Mais  si,  renversant  le  rapport,  on 
fait  un  mélange  de  1  partie  d'acide  sulfurique  et  de  4  parties  de 
glace  pilée  ou  de  neige,  on  observe  un  abaissement  notable  de  la 
tempérât  lire.  En  clfel,  dans  le  second  cas.  la  chaleur  absorbée  par 
la  liquéfaction  de  la  glace  l'emporte  sur  celle  qui  est  dégagée  par  la 
combinaison  de  l'acide  sulfurique  avec  l'eau.  Ici  l'effet  de  l'action 
chimique,  combinaison  de  l'acide  avec  l'eau,  qui  donne  lieu  à  un 
dégagement  de  chaleur,  est  masqué  par  le  phénomène  physique, 
liquéfaction  de  la  glace,  qui  donne  lieu  a  une  absorption  de  cha- 

La  puissante  affinité  de  i'acide  sulfurique  pour  l'eau  est  souvent 
mise  a  profil  pour  déshydrater  certaines  combinaisons.  Bien  plus, 
elle  peut  occasionner  la  formation  de  l'eau  lorsque  l'acide  est  mis 
en  contact  avec  certains  corps  qui  n'en  renferment  que  les  élé- 
ments. Ainsi  le  bois  parlai  le  men  t  sec,  le  sucre  de  canne,  ne  ren- 
ferment point  d'eau  tonte  faite;  mais  ils  renferment  de  l'hydrogène 
et  de  l'oxygène  dans  les  rapports  nécessaires  pour  la  fumier.  Lors- 
qu'on les  mel  en  contnrt  avec  l'acide  sulfurique,  ils  lui  abandonnent 
de  l'eau  et  éprouvent  une  véritable  carbonisation.  Une  allumette 
noircit  immédiatement  lorsqu'on  la  plonge  dans  l'acide  sulfurique. 
Ce  fait  explique  pourquoi  l'acide  sulfurique  brunit  lorsqu'il  est 
exposé  au  contact  de  l'air.  Celui-ci  y  dépose  des  poussières  de  na- 
ture organique  qui  sont  carbonisées. 
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L'eau  peut  former  une  combinaison  définie  avec  l'acide  sulfu- 
rique monohydraié.  Lorsqu'on  expose  à  une  lemnérature  voisine 
de  0°  de  l'acide  sulfurique  auquel  on  a  ajouté  (8,3  %  de  son  poids 
d'eau,  on  voit  s'y  former  de  gros  cristaux  prismatiques,  qui  se 
maintiennent  solides  jusqu'à ~\- 1°  ou-J-8°.  La  composition  de  ces 
cristaux  est  imprimée  par  la  formule 

SIKH  +  110  ou  SHO*  +  aq. 
L'eau  paraît  y  jouer  le  rûle  d'eau  de  cristallisation.  Lorsqu'on 
soumet  à  la  distillation  cet  acide  hydrate,  il  commence  a  bouillir 
a  231°;  mais  le  point  d'ébullition  s'élève  continuellement  jusqu'à 
ce  que  le  résidu  se  trouve  ramené  à  l'état  d'acide  sulfurique  mo- 
nohydralé. 

La  combinaison  de  r.ieidc  sulfurique  avec  l'eau  donne  lieu  à  une 
contraction,  c'esl-a-dire  que  le  volume  du  mélange  est  toujours 
moindre  que  la  somme  des  volumes  des  deux  corps  isolés.  Ainsi 
50  mesures  d  acide  sulfurique  ajoutées  à  'M  mesures  d'eau  ne  pro- 
duisent que  91  mesures  d'acide  étendu.  On  a  remarqué  que  le 
maximum  de  contraction  a  lieu  lorsqu'on  a  ajouté  à  40  parties 
pondérales  d'acide  sulfurique  18  parties  d'eau.  Ces  rapports  cor- 
respondent à  I  molécule  d'acide  sulfurique  monobydraté  pour 
2  molécules  d'eau.  De  ce  fait  on  a  tiré  la  conséquence  qu'il  exis- 
tait un  second  hydrate  d'aeide  sulfurique  représenté  par  la  for- 
mule 

SIICH  +  iaq. 

Ajoutons  que  c'est  là  une  pure  supposition,  qui  n'est  appuyée 
par  aucun  argument  tiré  soit  des  autres  caractères  physiques,  soit 
des  propriétés  chimiques  de  la  substance  dont  il  s'agit. 

L'acide  sulfurique  le  plus  concentré  possible  marque  66"  au 
pèse-actde  de  Baumé.  Son  degré  aréomélrique  diminue  avec  sa 
richesse  en  eau.  Il  est  souvent  fort  utile  de  pouvoir  déduire  la 
densité  et  la  concentration  réelle  du  degré  aréomélrique.  A  cet 
eirel,  il  sultit  de  consulter  ia  lablc  suivante,  construite  avec  beau- 
coup de  soin  par  Bïneau  : 
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Caractères  di.tinctifi  de  l'acide  sulluriqua.  —  C'est  l'insolubilité 
du  sulfalc  de  baryte  qui  sert  à  caractériser  l'acide  sulfurique.  Si 
l'on  ajoute  une  solution  de  chlorure  de  barium  ou  d'azotate  de 
baryte  a  une  liqueur  renfermant  de  l'acide  sulfuriquc  ou  un  sul- 
fate soluble,  on  obtient  un  précipité  blanc.  Ce  précipité  ne  se 
forme  qu'au  bout  de  quelques  instants,  lorsque  la  liqueur  ne  ren- 
ferme que  des  traces  d'acide  sulfurique.  Il  ne  disparaît  point  par 
l'addilion  d'acide  chlorhydrique  ou  d'acide  azolique,  ce  qui  le 
distingue  d'autres  sels  de  baryte  insolubles  dans  l'eau,  notamment 
du  phosphate.  Lorsque,  après  l'avoir  recueilli  sur  un  filtre,  lavé  el 
séché,  on  mêle  ce  précipité  avec  du  charbon  et  qu'on  calcine  le 
mélange  dans  un  petit  creuset,  on  obtient  du  sulfure  de  barium, 

SllaO*  +  4C  =  4C0  +  SBtt 
S.lt.le  Oijd.  Si.II.re 

de  bar  J1e<  de  carbaoc.    de  htrlam. 

Ou  reconnaît  facilement  ce  sulfure  en  humectant  la  masse  cal- 
cinée avec  de  l'acide  chlorhydrique  étendu,  qui  en  dégage  de  l'hy- 
drogène sulfuré. 

SB»    +    HC1    =    HS    +  BaCI 

Sa)  (are  Acide  Gjdrogeoe  Cblonire 

deblrinm.      tblorhjdrirjiie.      iolluré.  debirium. 

Fonctions  de  l'acide  sulfurique.  —  D'après  la  formule  de  l'acide 
sulfurique  que  nous  adoptons,  pour  nous  conformer  aux  traditions 
de  l'enseignement  élémentaire,  cet  acide  est  monobasique,  c'esl-ù- 
dire  qu'il  peut  s'unir  à  un  équivalent  de  base  pour  former  un  sul- 
fale,  ou  encore  qu'il  renferme  un  équivalent  d'hydrogène  capable 
d'être  remplacé  par  un  équivalent  de  métal.  Cette  réaction  est 
exprimée  par  les  équations  suivantes  : 

S03.H0    +   RO  =   SC.RO    +  HO 

Acide  nUniiqDe.    Oijde.  Sulhle.  Eau. 

'SIIO*  +  RO  =  SRO*  +  110. 
Acide  Oijie.  Snlf.t..  E«. 

Mais  il  est  à  remarquer  que,  par  l'ensemble  de  ses  propriétés, 
l'acide  sulfurique  doit  Etre  rangé  au  nombre  des  acides  bibasiques, 
c'esl-à-dirc  qui  s'unissent  à  deux  équivalents  de  base,  ou  qui  ren- 
ferment deux  équivalents  d'hydrogène  capables  il 'aire  remplacés 
par  deux  équivalents  du  métal.  Sa  molécule  est  donc  représentée 
par  la  formule  double  S*II*0!  el  sa  réaction  sur  les  oxydes  par 
l'équation 

S*1P0»  +  2R0  =  SWO»  +  H*0». 
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Sans  entrer  dans  des  développements  a  cet  égard,  nous  dirons 
que  l'acide  suif uriq  11e,  comme  tous  les  acides  bibasiques,  est  ca- 
pable de  former  des  sels  acides  et  des  sels  doubles. 

ACIDE  SCLFCR1QCE  FIMAST  (acide  sulfurique  DE  NORDIUL'SEK). 

SiHO'  =  SO>  +  SHO* 
On  désigne  ainsi  un  liquide  acide,  oléagineux,  légèrement  coloré 
en  brun,  susceptible  do  se  prendre  en  une  masse  cristalline  à  la 
température  de  0°,  répandant  des  fumées  a  l'air,  et  qui  renferme 
une  combinaison  d'acide  sulfurique  ordinaire  avec  l'acide  sulfu- 
rique  anhydre. 

On  le  prépare  par  la  distillation  du  sulfale  de  fer,  préalablement 
grillé  à  l'air.  Le  sulfate  ferreux,  ou  couperose  verte,  SFeO*  +  7HO 
=  FeO.SO'  +  7HO,  commence  par  perdre  son  eau  de  cristallisa- 
tion lorsqu'il  est  chauffé  au  contact  de  l'air,  et  se  transforme  en- 
suite en  sous-sulfate  ferrique  en  attirant  l'oxygène  de  l'atmosphère, 
et  en  s'emparant  de  l'oxygène  d'une  portion  de  l'acide  sulfurique 
qui  se  dégage  à  l'état  d'acide  sulfureux. 

s2(FeO,SO')  =  SIT-  -f  FeW.SO'. 

Olftmlt.  ferriqnt. 

Le  sous-sulfate  ferrique  (sulfate  basique  de  sesquioxyde  de  fer), 
calciné  dans  des  cornues  de  grés,  abandonne  de  l'acide  sulfurique 
anhydre  lorsqu'il  est  parfaitement  sec;  mais,  comme  il  est  difficile 
d'amener  le  sel  a  cet  état  en  opérant  sur  une  grande  échelle,  il  en 
résulte  que  les  vapeurs  acides  qui  se  dégagent  renferment  toujours 
de  l'acide  sulfurique  ordinaire.  On  les  condense  dans  des  récipients 
dans  lesquels  on  a  placé  une  certaine  quantité  de  ce  dernier  acide. 
Il  resle  dans  la  cornue  un  résidu  d'oxyde  ferrique  (sesquioxyde  de 
fer,  colcothar). 

Cette  fabrication  était  exécutée  autrefois  &  Nordhausen,  petite 
ville  située  près  du  Rarz.  Aujourd'hui  elle  est  principalement  pra- 
tiquée en  Bohème.  Le  procédé  employé  ne  donne  point  un  produit 
parfaitement  défini  cl  renfermant  une  quantité  invariable  d'acide 
sulfurique  anhydre.  Cela  résulte  déjà  de  la  description  même  que 
nous  venons  d'en  donner.  Ordinairement  l'acide  sulfurique  fumant 
contient,  indépendamment  d'une  combinaison  d'acide  sulfurique 
ordinaire  et  d'acide  sulfurique  anhydre  (SHO*+SO*),  un  excès 
plus  ou  moins  considérable  d'acide  ordinaire.  On  peut  en  séparer 
à  l'état  de  pureté  la  combinaison  donl  il  s'unit  en  distillant  le  pro- 
duit commercial  et  en  recueillant  les  premiers  produils  de  la  dis- 
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tillation.  Le  liquide  qui  a  passé  se  prend  on  masse  à  la  température 
ordinaire.  On  !e  laisse  égoulter  à  30°,  et  l'on  obtient  ainsi  un  pro- 
duit fusible  à  35%  répandant  des  vapeurs  blanches  a  l'air,  et  qui 
constitue  la  combinaison 

SHO»  +  503  =  (2SO°)H0. 
L'acide  sulfuriquc  de  Nordhausen  est  employé  dans  les  arts  pour 
dissoudre  l'indigo.  Celle  solution  est  désignée  sous  le  nom  de  bleu 
de  composition  ou  bleu  de  &txe. 

ACIDE  SULFUniQUB  AIH1TDRB. 

L'acide  sulfuriquc  de  Nordhausen  fume  à  l'air  parce  qu'il  émet, 
déjà  à  la  température  ordinaire,  des  vapeurs  d'acide  sulfurique  an- 
hydre, qui  condensent  l'humidité  atmosphérique.  Il  surfil  de 
chauffer  légèrement  l'acide  fumant  pour  que  ces  vapeurs  devien- 
nent InVaboridanles.  Dirigées  dans  un  récipient  bien  refroidi, 
elles  se  condensent  en  aiguilles  soyeuses,  semblables  à  l'asbestc. 
Ce  corps  solide  est  l'acide  sulfuriquc  anhydre. 

On  peut  aussi  préparer  cet  acide  en  chauffant  au  rouge,  dans  une 
cornue  de  grés,  du  bisulfate  de  soude  anhydre  (3S03)XaO,  qui  aban- 
donne à  celte  température  la  moitié  de  l'acide  qu'il  renferme  pour 
se  convertir  en  sulfate  neutre  SO'.NaO  =  SNnO*. 

Un  troisième  procédé  de  préparation  consiste  à  faire  arriver 
dans  un  long  tube,  renfermant  de  l'éponge  de  platine  chauffée,  un 
mélange  de  gaz  sulfureux  et  d'oxygène  desséchés  avec  soin.  Les 
deux  gaz  se  combinent  (page  130),  et  forment  de  l'acide  sulfurique 
anhydre  qu'on  recueille  dans  un  récipient  bien  refroidi. 

Propriétés  de  l'acide  Bolfnrique  anhydre.  —  L'acide  sulfurique 
anhydrique,  ou  l'anhydride  sulfurique,  se  présente  sons  forme  du 
cristaux  très-déliés,  soyeux,  offrant  l'apparence  de  l'asbestc.  Son 
point  de  fusion  n'est  pas  constant;  tantôt  il  fond  a  18°,  tantôt  à 
100°.  Selon  M.  Marignac,  ces  différences  tiennent  à  l'existence  do 
deux  modilkalioiis  île  l'acide  snJl'urique  anhydre.  Fondu,  cet  acide 
entre  en  ébullitioD  de  30  a  35°.  II  possède,  a  la  température  ordi- 
naire, une  tension  do  vapeur  considérable;  aussi  répand-il  a.  l'air 
d'épaisses  vapeurs  blanches  dues  à  la  condensai  ion  de  l'humidité 
atmosphérique.  Il  est  tellement  avide  d'eau  que,  lorsqu'on  le  pro- 

que  produit  l'immersion  d'un  fer  rouge.  line  petite  quantité  d'eau 
que  l'on  verso  dans  un  flacon  renfermant  de  l'acide  sulfuriquc 
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anhydre,  détermine  une  véritable  explosion  avec  dégagement  de 
lumière.  Cette  explosion  est  duo  a  cette  circonstance  qu'une  quan- 
tité considérable  de  vapeur  se  forme  subitement,  par  suite  de  la 
chaleur  intense  que  dégage  la  combinaison  de  l'acide  sulfurique 
anhydre  avec  l'eau. 

Lorsqu'on  fait  arriver  les  vapeurs  de  cet  acide  au  contact  de  la 
baryte  caustique,  celte  base  est  portée  à  une  vive  incandescence, 
et  se  combine  avec  l'acide  pour  former  du  sulfate  de  baryte.  Diri- 
gées à  travers  un  tube  de  porcelaine  rempli  de  fragments  de  por- 
celaine et  chauffé  au  rouge,  les  vapeurs  d'aride  suliuriquc  anhydre 
se  décomposent  en  acide  sulfureux  et  en  oxygène.  Pour  1  volume 
d'oxygène  on  recueille  dans  celte  expérience  2  volumes  d'acide 
sulfureux.  On  en  conclut  que  l'acide  sulfurique  anhydre  renferme 
3  volumes  d'oxygène  et  1  volume  de  vapeur  de  soufre.  Car  nous 
savons  que  2  volumes  d'acide  sulfureux  renferment  2  volumes 
d'oxygène  et  1  volume  de  vapeur  de  soufre  (déterminée  à  1000"). 
En  équivalents,  la  composition  de  l'acide  sulfurique  anhydre  sera 
représentée  par  la  formule  SO3.  En  effet  S,  l'équivalent  du  soufre, 
et  0,  l'équivalent  de  l'oxygène,  répondent  chacun  à  1  volume. 

ACTION  DE  L'ACIDE  SULFURIQUE  SUR  L'ÉCONOMIE  ANIMALE. 

L'acide  sulfurique  étendu  d'eau  ou  mêlé  à  l'alcool  est  quelque- 
fois employé  à  l'intérieur  comme  tempérant  ou  comme  hémosta- 
tique. On  l'administre  ordinairement  a  l'état  de  solution  alcoo- 
lique. 11  réagit  sur  l'alcool  de  manière  a  former  un  composé  que 
nous  décrirons  dans  le  tome  H,  en  traitant  de  l'alcool. 

L'acide  sulfurique  concentré  est  un  des  poisons  irritants  les  plus 
énergiques.  Mis  en  contact  avec  la  peau,  il  détermine  immédiate- 
ment une  sensation  de  chaleur  à  laquelle  succèdo  bientôt  une 
douleur  brûlante.  Pour  peu  que  le  contact  se  prolonge,  les  tégu- 
ments se  désorganisent.  Ultérieurement,  les  parties  dénudées  et 
altérées  deviennent  le  siège  d'une  suppuration  ahundanle.  Ces  dés- 
ordres surviennent  plus  rapidement  encore  lorsque  l'acide  sulfu- 
rique touche  des  membranes  muqueuses.  L'acide  concentré  les 
dessèche  et  les  mortifie  immédiatement;  l'acide  moyennement 
étendu  d'eau  y  provoque  une  violente  inflammation. 

Ce  qui  précède  laisse  pressentir  la  gravité  des  accidents  que  dé- 
termine l'ingestion  dans  l'estomac  de  l'acide  sulfurique  concentré 
ou  moyennement  étendu  d'eau. 

Voici  les  principaux  symptômes  de  l'empoisonnement  par  cet 
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acide  ;  Chaleur  brùlanlc  dans  la  bouche,  dans  l'œsophage,  dans 
l'estomac;  douleurs  vives,  prenant  bientôt  une  intensité  excessive, 
surtout  vers  la  région  épigaslrique  ;  nausées,  hoquets,  vomisse- 
ments de  matières  grisâtres  ou  sanguinolentes,  déterminant  une 
effervescence  lorsqu'elles  tombent  sur  des  dalles  calcaires;  plus 
tard  haleine  fclidf,  soif  e.tlrcmc,  déglutition  difficile. 

Tuméfaction,  tension  et  sensibilité  du  ventre,  douleurs  dans  la 
région  hypogastrique  lorsque  le  poison  est  descendu  dans  les  intes- 
tins, ou  qu'il  est  répandu  dans  la  cavité  abdominale  après  avoir 
perforé  le  tube  digestif. 

Pouls  petit,  précipité;  sensation  de  froid  très-marquée  à  la  peau; 
visage  profondément  altéré,  sueurs  froides;  agitation  continuelle, 
anxiété  extrême.  Facultés  intellectuelles  le  plus  souvent  intactes. 

Lorsque  l'acide  a  été  ingéré  a  l'élat  de  concentration,  une  mort 
prompte  peut  mettre  fin  aux  souffrances  du  malade.  Les  parois  de 
l'estomac  sont  abu  s  complètement  désorganisées  cl  perforées.  Dans 
ce  cas,  les  douleurs  sont  quelquefois  moins  intenses  que  celles  qui 
suivent  l'iiigcilioii  d'un  acide  étendu.  Celui-ci  enflamme  les  tissus, 
mais  n'en  éteint  point  la  sensibilité,  en  les  mortifiant  comme  l'acide 
concentré.  Celte  inflammation  peut  se  Ici-miiier  par  la  mort,  soit 
immédiatement,  soit  après  avoir  passé  à  l'état  chronique,  ou  bien 
elle  peut  céder  a  l'action  d'un  traitement  bien  dirigé. 

A  l'autopsie  des  individus  qui  ont  succombé  à  un  empoisonne- 
ment par  l'acide  sulfurique  on  eoiWale  les  kxion.i  suivantes  : 

Taches  grisâlres  ou  brunâtres  au  pourtour  de  la  bouche  ou  sur 
les  lèvres  ;  taches  d'un  blanc  grisâtre,  escarres  ou  ulcérations  plus 
ou  moins  étendues  dans  la  bouche,  sur  la  langue,  sur  le  voile  du 
palais  et  dans  l'arrière-bouche. 

L'estomac  et  les  intestins  sont  le  siège  de  désordres  plus  ou 
moins  graves.  On  y  constate  tous  les  effets  de  l'inflammation,  depuis 
la  simple  rougeur  de  la  muqueuse  jusqu'au  ramollissement  et  la 
perforation  de  toutes  les  (uniques.  Tantôt  la  muqueuse  seule  est 
atteinte,  tantôt  ia  musculeuse  pnHirjpe  à  l'inflammation,  cl  la  sé- 
reuse seule  est  préservée,  tantôt  les  trois  membranes  sont  enflam- 
mées. Les  tissus  peuvent  Cire  ou  épaissis,  ou  ramollis,  ou  détruits, 
et  l'on  peut  y  constater  des  ecchymoses,  des  escarres,  des  ulcères 
et  des  perforations.  La  couleur  de  la  surface  varie.  Elle  peut  être 
grise,  jaunâtre,  rouge-cerise,  rouge-brun  ou  noiràlre;  le  plus  sou- 
vent elle  présente  par  plaques  plusieurs  de  ces  teintes.  Tantôt 
celte  surface  est  à  nu,  tantôt  elle  est  enduite  d'un  liquide  jaunâtre 
ou  noirâtre  qui  y  adhère. 
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II  résulte  de  ce  qui  vient  d'être  exposé  que  l'action  redoutable 
de  l'acide  sulfurique  est  une  action  loutc  locale.  Ingéré  dans  le 
tube  digestif,  cet  acide  ;  produit  des  désordres  qui,  à  eux  seuls, 
peuvent  entraîner  la  mort.  Telle  est,  en  général,  l'action  des  poi- 
sons corrosifs  dont  l'acide  sulfurique  est  le  type. 

Pour  combattre  cette  action,  la  première  indication  a  remplir 
c'est 'de  neutraliser  le  poison.  La  magnésie  calcinée,  délayée  dans 
de  l'eau  tiède,  convient  très-bien  dans  le  cas  de  l'acide  sulfurique. 
Elle  forme  avec  cet  acide  un  sel  neutre  qui  n'exerce  qu'une  ac- 
tion purgative.  L'ingestion  d'un  excès  de  magnésie  n'offrirait  d'ail- 
leurs aucun  inconvénient.  Dans  le  cas  où  le  contre-poison  ne  pour- 
rait pas  être  administré  immédiatement,  il  conviendrait  de  gorger 
le  malade  d'eau  albumineuse,  scion  le  conseil  d't  uiila,  dans  le  but 
de  provoquer  des  vomissements  et  l'évacuation  d'une  certaine  quan- 
tité d'actde. 

Ultérieurement  on  emploiera  un  traitement  an  tiph  logis  tique,  et 
l'on  prescrira  tous  les  moyens  propres  a  combattre  l'inflammation 
gastro-intestinale  développée  par  l'aride  sulfurique. 

Recherche  de  l'acide  sulfurique  dans  les  cas  d'empoisonnement.  — 
On  recueille  avec  soin  les  liquides  vomis  et  les  matières  contenues 
dans  le  tube  digestif  ou  dans  la  cavité  abdominale,  dans  le  cas  où 
il  y  a  eu  perforation;  on  y  ajoute  de  l'eau  distillée,  on  fait  bouillir 
pendant  quelques  instants,  puis  on  je  Lie  suc  un  liitre,  et  ou  lave  le 
résidu  avec  du  l'eau  distillée.  On  constate  maintenant,  à  l'aide  d'un 
papier  de  tournesol  bleu,  la  réaction  de  la  liqueur  filtrée.  Mais 
cette  épreuve  n'est  rien  moins  que  concluante,  par  la  raison  que 
le  suc  gastrique  est  naturellement  acide.  Dans  le  cas  où  l'on  n'au- 
rait constaté  qu'une  faible  réaction  acide,  il  serait  nécessaire 
d'épuiser  par  l'eau  les  parois  du  tube  intestinal  lui-même.  A  cet 
effet,  on  les  coupe  par  petits  morceaux  et  on  les  introduit  avec  de 
l'eau  distillée  dans  un  ballon;  on  ebaulfe  celui-ci  au  bain-marie 
pendant  une  heure,  puis  ou  ûltrc;  on  réunît  toutes  les  liqueurs 
filtrées  el  on  les  évapore  dans  une  capsule  de  porcelaine  au  bain- 
maric.  Lorsque  la  liqueur,  réduite  à  un  petit  volume  et  devenue 
fortement  acide,  commence  à  se  colorer  en  se  desséchant  sur  les 
bonis  de  la  capsule,  on  la  laisse  refroidir  et  ou  y  ajoute  quatre  fois 
son  volume  d'alcool  absolu.  On  filtre  la  liqueur  alcoolique,  on  y 
ajoute  son  volume  d'eau,  on  ebasse  l'alcool  par  l'évaporation,  et 
après  avoir,  au  besoin,  liltré  de  nouveau  la  liqueur,  on  la  parlage 
en  deux  portions. 

1.  A  la  première  portion  on  ajoute  une  solution  d'azotate  de 
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baryte.  S'il  se  forme  un  précipité,  on  additionne  la  liqueur  de  quel- 
ques gouttes  d'acide  azotique,  pour  constater  l'insolubilité  ou  pré- 
cipité dans  cet  acide;  puis  on  filtre,  on  lave  et  on  desséche  le 
précipité,  et  on  le  transforme  en  sulfure  en  le  calcinant  au  rouge 
vif  avec  du  charbon,  comme  il  a  été  dit  plus  haut.  Celle  opération 
peut  se  faire  dans  un  petit  creuset  brasqué  ou  mieux,  dans  un 
petit  creuset  de  charbon  qu'on  place  dans  un  creuset  ordinaire  et 
qu'on  entoure  de  poudre  de  charbon. 

L'opération  terminée,  on  reprend  la  masse  calcinée  par  une  pe- 
tite quantité  d'eau  bouillante;  on  filtre,  et  on  partage  la  liqueur 
filtrée  en  deux  parités,  f  in  ujinitc  quelques  jouîtes  d'acide  chlorhy- 
driqueà  la  première  portion  :  il  se  dégage  de  l'hydrogène  sulfuré, 
qui  répand  une  odeur  d'œufs  pourris  et  qui  brunit  un  papier  im- 
prégné d'acétate  de  plomb.  On  fait  passer  quelques  bulles  de  chlore 
dans  la  seconde  portion  de  la  solution  du  sulfure  de  barium  :  on 
obtient  un  précipité  blanc  jaunâtre  de  soufre  tres-divisé, 

Dans  le  ras  où  l'on  n'aurait  à  sa  disposition  qu'une  petite  quan- 
tité du  produit  calciné,  on  se  bornerait  :\  ronslatir  le  dégagement 
d'hydrogène  sulfuré,  en  mouillant  directement  ce  produit  avec 
quelques  gtiutles  d'acide  e]tlt>!'hvdnt|iie  étendu. 

2.  La  seconde  portion  de  la  liqueur  acide  est  concentrée  avec 
précaution  au  bain-marte,  puis  inlnidnile  dans  un  petil  ballon  ou 
dans  un  tube  bouché,  au  fond  duquel  on  dépose  une  petite  quan- 
tité de  cuivre.  Oïl  porte  à  l'ëbulliliim  :  il  se  dégage  du  gaz  sulfureux 
qu'on  reconnaît  a  son  odeur,  et  â  la  propriété  qu'il  possède  de  bleuir 
un  papier  imprégné  à  la  fois  d'une  solution  d'iodate  de  potasse  et 
d'empois  d'amidon.  Celui-ci  bleuit  par  l'iode  mis  en  liberté. 

Dans  le  procédé  qu'on  vient  de  décrire,  on  recommande  d'ajou- 
ter de  l'alcool  à  la  liqueur  aqueuse  concentrée,  que  l'on  supposa 
renfermer  de  l'acide  sulfurique.  Celle  addilion  a  pour  but  de  pré- 
cipiter les  sulfates  et  de  séparer  ainsi  l'acide  sulfurique  libre  de, 
l'acide  sulfurique  combiné  avec  les  bases.  Des  sulfates  à  base  d'al- 
cali sont  naturellement  rmtleniis  dans  nos  humeurs;  du  sulfate  de 
soude  ou  du  sulfate  de  magnésie  peuvent  avoir  été  administrés 
comme  purgatifs  :  il  importe  de  ne  pas  les  confondre  avec  l'acide 
sulfurique  libre. 

A  l'égard  du  sulfate  de  magnésie,  un  cas  particulier  peut  se  pré- 
senter. En  effet,  ce  sel  se  forme  lorsqu'on  administre  la  magnésie 

1.  On  nomme  ainsi  ua  creuset  garni  à  l'intérieur  de  poudre  de  charbon  fortement 
luiêe  el  daoi  laquelle  on  s  creuaè  une  cavité  eontralc. 
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à  un  malade  empoisonné  par  l'acide  sullurique.  Sa  présence  dans 
le  tube  digestif  fournît,  dans  ne  eus,  une  présomption  que  les  indi- 
cations du  médecin  et  les  cireonslanccs  de  la  cause  peuvent  chan- 
ger en  certitude.  11  est  à  remarquer  d'ailleurs  qu'on  peut  découvrir, 
indépendamment  du  sulfale  de  magnésie  que  l'alcool  précipite, 
une  certaine  quantité  d'acide  sulfurique  libre  qui  y  reste  en  disso- 
lution. En  ell'ol,  il  peut  se  faire  que  la  magnésie  n'ait  pas  pénétré 
dans  tous  les  replis  du  tube  digestif,  et  n'ait  pas  neutralisé  la  tota- 
lité de  l'acide, 

ACIDE  nYTOSULFUHIQUE. 

SW  =  S*0>,HO 

Cet  acide  a  été  découvert  par  Wellcr  en  1819,  et  étudié  par  Gay- 
Lussac  et  Welter.  11  se  forme  lorsqu'on  dirige  un  courant  de  gaz 
sulfureux  dans  de  l'eau  tenant  en  suspension  du  bioxyde  de  man- 
ganèse finement  jhiIv/m  isr'-.  (Vlui-ei  est  réduit  pur  l'acide  sulfureux, 
et  il  se  forme  de  l'hyposulfalo  de  manganèse  S!Mu06  =  MuO.SW, 
qui  se  dissout  dans  l'eau. 

SSO*  +  MnO*  =  SWnO*. 

Une  certaine  quantité  de  sulfate  de  manganèse  prend  naissance 
en  même  temps.  On  en  évite  autant  que  possible  la  formation  en 
refroidissant  le  vase  où  s'opère  I,'.  réaction  du  gaz  sulfureux  sur  le 
biosyde.  Pour  séparer  le  sulfate  de  l'hyposulfate,  on  ajoute  a  la 
liqueur  filtrée  une  solution  de  sulfure  de  barium.  Il  se  forme,  par 
double  décomposition,  du  sulfure  de  manganèse,  du  sulfate  de  ba- 
ryte et  de  l'byposulfale  de  baryte.  Les  deux  premiers  corps  sont 
insolubles,  tandis  que  l'hyposulfate  de  baryte  reste  dissous.  On 
filtre  et  l'on  ajoute  avec  précaution  de  l'acide  sulfurique  étendu  a  la 
solution  de  l'hyiiosuliiilc,  jusqu'à  ce  qu'il  ne  s'y  forme  plus  de  pré- 
cipité de  suirate  de  baryte.  Après  avoir  séparé  ce  dernier  par  le 
filtre,  on  concentre  dans  le  vide  la  solution  d'acide  hyposulw- 
rique. 

A  l'état  de  pureté,  cet  acide  est  sirupeux.  Sa  densité  ne  dépasse 
pas  1,347.  Il  est  peu  stable.  Sa  composition  est  exprimée  par  la 
formule 

S*HO<  =  S*0\HO. 
Lorsqu'on  le  fait  bouillir  il  se  dédouble  en  acide  sulfurique  et  ci) 
acide  sulfureux. 

S*HO°    =    SO*    +  SHO» 
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Lorsqu'on  le  fait  bouillir  avec  de  l'acide  azotique,  il  se  convertit 
eu  acide  sulfurique.  11  est  oxydé  de  même  par  le  chlore  en  présence 
de  l'eau. 

s>nw  +  h«o>  +  a  =  cm  +  2Siio<. 

brpotoLfuriqas.  cblorbïilriqoc .  ttlfurhqiie. 

II  ne  forme  point  de  précipité  dans  la  solution  des  sels  de  ba- 
ryle.  Ces  caractères  le  distinguent  suffisamment  de  l'acide  sulfu- 

AUIJE  HTPÛSULFUAEEI. 

On  ne  connaît  pas  cet  acide  à  l'étal  de  liberté.  11  se  forme  dans 
plusieurs  réactions.  dont  nous  indiquerons  les  suivantes  : 

1°  Certains  métaux,  comme  le  zinc  et  le  fer,  se  dissolvent  sans 
effervescence  dans  l'acide  sulfureux,  et  forment  des  hyposulfites 
et  des  sulfites  (Milscherlich). 

3S0»    +    2Zn   =    ZnO,S'-0!    +  ZnO.SO'. 

Acido  Zinc  lljpoiolGLo  Sulliie 

.uKurtu..  d»  nue  4.  .tu. 

2°  Lorsqu'on  fait  bouillir  la  solution  d'un  sulfite  avec  du  soufre, 
celui-ci  se  dissout,  cl  il  se  forme  uu  liyposulfite  (Vauquelin). 
NaO,SOî  +  S  =  NaO,S*0* 

^SiilSro  Il^piiuiUiia 

3°  Lorsqu'on  fait  bouillir  un  lait  de  chaux  ou  une  solution  de 
polassc  avec  de  la  fleur  de  soufre,  il  se  forme  un  polysulfure  et  un 
hyposulflle 

3[KO,H01  +  12S  =   ÏHS5   -f   KO.SW   +  ÎHO. 

llydritt  leoiiinlfiir»  Hjpo.alClo 

de  poluia.  da  pc-lutiam.      de  potute. 

La  mfime  réaction  s'accomplit  lorsqu'on  fond  à  une  basse  tem- 
pérature du  soufre  avec  un  hydrate  ou  un  carbonate  alcalin. 

Kn  ajoutant  de  l'acide  sulfurique  a  la  solution  d'un  hyposulflle. 
on  met  en  liberté  de  l'acide  hyposulfurcux,  qui  se  dédouble  immé- 
diatement en  soufre  et  en  acide  sulfureux. 

ACIDE  SU  LF  HYDRIQUE  OU  HYDROGÈNE  SULFURÉ. 
SH 

Ce  corps,  entrevu  par  Meycr  et  Rouelle  dans  la  seconde  moitié 
du  dix-huilieme  siëclc,  a  été  étudie  par  Sr.heelc  et  par  Bcrlhollet. 
11  existe  à  l'état  de  dissolution  dans  écriâmes  raux  sulfureuses. 
MM.  Ch.  Devillc  et  F.  Leblanc  oui  constaté  sa  présence  parmi  les 
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émanations  gazeuses  qui  s'échappent  des  fumerolles  d'acide  bo- 
rique en  Toscane. 

Deus  procèdes  sont  employés  dans  les  laboratoires  pour  la  pré- 
paration de  l'hydrogène  sulfuré. 

Celui  qui  donne  le  gaz  le  plus  pur  consiste  a  décomposer  le  sul- 
fure d'antimoine  par  l'acide  chlorhydrique.  Il  se  forme  du  chlorure 
d'anlimoinc  et  de  l'hydrogène  suiïuré,  réaction  qui  est  exprimée 
par  l'équation  suivante  : 


SaS* 


3  MCI 


SbCP    +  3RS 


On  place  le  sulfure  d'anlimoinc  dans  un  ballon  A  muni  d'un  tube 
de  sûreté,  par  lequel  on  introduit  l'acide  par  petites  portions.  On 
chauffe  modérément  pour  activer  la  réaction.  L'hydrogène  sulfuré 
qui  se  dégage  se  rend  d'abord  dans  un  flacon  laveur  B,  cl  ensuite 
recueilli  dans  des  éprouvctles  pleines  d'eau,  et  renversées  sur  une 
cuve  remplie  du  même  liquide  (fig.  26).  Quoique  l'hydrogène  sul- 


furé soit  assez  soluble  dans  l'eau,  on  ne  le  recueille  pas  sur  la  cuve 
à  mercure  :  il  noircirait  le  métal. 

Un  second  procédé  consiste  a  traiter  le  sulfure  de  fer  artificiel 
par  l'acide  sulfurique  étendu  d'eau.  Le  sulfure  fondu  et  cassé  en 
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morceaux  est  introduit  wec  une  ccrlaine  quantité  d'eau  dans  un 
flacon  do  Woulf,  a  doux  tubulures.  On  verse  l'acide  par  petites 
portions,  par  un  tube  à  entonnoir,  et  on  recueille  le  gaz  dans  des 
éprouvetlcs  remplies  d'eau  (fig.  27). 


La  réaction  qui  donne  naissance  à  l'hydrogène  sulfuré  est  repré- 
sentée par  l'équation  suivante  : 

SIIO»   +   SFc  =  SFcO"  4-  HS 
Acidfl         SuIWb         SdlM»  Bidmgto*. 
nlfnriqua.      S*  lit.         liimi.  «ollur*. 

S'agit-il  de  préparer  une  sululioti  du  lm/.  suM'hydrique,  on  le  fuit 
arriver,  après  l'avoir  lavé,  dans  de  l'eau  privée  d'air  et  contenue 
dans  une  série  de  flacons  de  Woulf. 

Propriétés  physlijnai  de  l'acide  sulfhydrfqne. — L'hydrogène  sul- 
f'iiré  est  ut!  j-M'  iiic*i'>li'nli»-  Il  est  ilinii'1  d'une  iiilciir  pénélraute  d'œufs 
pourris.  Sous  la  pression  de  17  atmosphères,  il  se  condense  en  un 
liquide  fortcmenl  rc'frinjirnl  rl  possédant  une  densité  de  0,91  envi- 
ron. On  peut  préparer  l'aride  mi]  l'hydrique  liquide  en  abandonnant 
à  lui-même,  dans  un  tube  recourbé  en  II  cl  hermétiquement  fermé, 
du  bisulfure  d'hydrogène.  Ce  corps  se  décompose  spontanément  en 
soufre  cl  en  hydrogène  sulfuré.  Celui-ci,  en  s. 'accumulant  dans  un 
espace  clos,  se  liquéfie  sous  l'effort  de  sa  propre  pression.  Pour  le 
séparer  du  soufre  mis  en  liberté  en  même  temps,  on  chauffe  légè- 
rement une  des  branches  du  tube  en  U,  et  on  plonge  l'autre  dans 
un  mélange  réfrigérant.  L'acide  liquide  distille  et  se  rassemble 
dans  celte  dernière.  On  peut  aussi  le  préparer  en  comprimant  le 


Liij  I  z>:d  t.-  ■ 
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gaz  sulfhydrique  à  l'aide  d'une  pompe  foulante.  L'acide  sulfhy- 
drique  liquéfié  se  prend  il  —  85%3  en  une  masse  blanche  cristal- 
line (Faraday). 

La  densité  du  gaz  suif  hydrique  est  de  1,1012  (Gay-Lussac  et 
Thenard).  Elle  représente  !a  densité  de  l'hydrogène  ajoutée  à  la 
demi-densité  <li'  la  vapeur  de  .soufre  (déterminée  ù  1U00°).  En  effet, 

,   0,0692 

a  vapeur  de  soufre...  1,11 
on  obtient  le  nombre  1,1792 
qui  représente  sensiblement  la  densité  expérimentale  du  gaz  suif- 
hydrique. 

"Oompoiition  de  l'acide  Bnlfhydriqne.  —  On  conclut  de  ce  qui  pré- 
cède qu'un  volume  d'hydrogène  sulfuré  renferme  1  volume  d'hy- 
drogène et  1/2  volume  de  vapeur  de  soufre,  ou,  ce  qui  revient  au 
même,  que  3  volumes  d'hydrogène  sulfuré  renferment  2  volumes 
d'hydrogène  cl  1  volume  de  vapeur  de  soufre. 

En  équivalents,  la  compnsilion  de  l'hydrogène  sulfuré  est  expri- 
mée par  la  formule  IIS,  dans  laquelle  H  représente  1  partie  pon- 
dérale d'hydrogime,  et  S  1(1  partir*  pondérales  de  soufre. 

La  composition  centésimale  de  l'hydrogène,  sulfuré  peut  être  dé- 
duite de  sa  densité  et  de  sa  composition  volumélrique. 

En  effet,  nous  savons  que  dans  1,19)2  parties  d'hydrogène  sulfuré 
(quantité  qui  représente  sa  densité),  il  existe  (),()(ii)2  parties  d 'hy- 
drogène (quantité  qui  représente  la  densité  de  l'hydrogène)  el 
1,122  parties  de  soufre  (quantité  qui  représente  la  demi-densité  de 
la  vapeur  de  soufre).  Il  sera  donc  facile  de  rapporter  ces  nombres 
a  100  parties,  pourobtenir  la  composition  centésimale,  à  l'aide  des 
proportions  suivantes  : 

1,1912  _  100 

0,0(iU2  x 

x  =  5,89  cl  représente  l'hydrogène  contenu  dans  100  parties  d'hy- 
drogène sulfuré. 

1,1013  _  )00 
1,122  —  y 

y  =  91,11  cl  représente  le  soufre  contenu  dans  100  parties  d'hy- 
drogène sulfuré,  dans  lesquelles  on  trouve  par  conséquent  ; 
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La  formule  IIS  représente  2  volumes  comme  la  formule  HO.  Dans 
l'une  et  l'autre  formule,  H  représente  un  équivalent  ou  2  volumes 
d'hydrogène. 

Ainsi,  la  composition  de  l'hydrogène  sulfuré  est  analogue  à  celle 
de  l'eau.  On  peut  dire  que  l'hydrogène  sulfuré  est  de  l'eau  dans 
laquelle  l'oxygène  a  été  remplacé  par  une  quantité  équivalente  de 
soufre. 

Propriétés  chimiques  de  l'acide  ïnlfhydrique. — L'hydrogène  sul- 
furé brûle  à  l'air  au  contact  d'un  corps  enflammé.  Sa  flamme  est 
bleuâtre.  Mêlé  avec  de  l'oxygène,  il  détone  sons  l'influence  de  la 
chaleur.  Un  volume  de  ce  gaz  exige  pour  sa  combustion  complète 
1  volume  1/2  d'oxygène.  11  se  forme  de  l'acide  sulfureux  et  de  la 
vapeur  d'eau.  A  l'air,  la  combustion  est  ordinairement  incom- 
plète, et  donne  lieu  à  un  dépôt  de  soufre  dans  l'éprouvelle  où  elle 
s'opère.  Ce  soulVc  résulte  de  la  réarlinn  de  l'acide  sulfureux  d'abord 
formé  sur  le  gai  sulfhydrique.  (Voir  plus  loin.) 

L'hydrogène  sulfuré  esi  faiblement  acide.  Il  colore  la  teinture  de 
tournesol  en  rouge  vineux.  II  se  combine  avec  certains  sulfures, 
tels  que  le  sulfure  de  potassium  KS,  pour  former  des  sulfhydrates 
de  sulfure  (HS.KS). 

:  L'hydrogène  sulfuré  et  l'oxygène  étant  mêlés  secs  se  conservent 
sans  altération  a  la  température  ordinaire.  Mais  l'intervention  de 
l'eau  détermine  une  oxydation  lente  :  il  se  forme  de  l'eau  et  il  se 
dépose  du  soufre.  Lorsque  cette  oxydation  s'accomplit  en  présence 
d'un  corps  poreux,  d'une  étoile  mouillée  par  exemple,  le  soufre 
lui-même  peut  s'oxyder  et  former  de  l'acide  sulfurique  (Dumas). 

Le  chlore,  le  brome  et  l'iode  décomposent,  l'hydrogène  sulfuré 
en  s'emparant  de  son  hydrogène  et  en  mettant  le  soufre  à  nu.  Lors- 
que les  gaz  sont  secs,  le  soufre  peut  se  combiner  avec  l'excès  du 
corps  qui  réagit,  de  manière  il  former  un  chlorure,  un  bromure  ou 
un  iodure  de  soufre.  Lorsqu'on  fond  l'étain  dans  l'hydrogène  sul- 
furé, il  se  forme  du  sulfure  d'étain  et  il  reste  de  l'hydrogène  dont 
le  volume  est  égal  à  celui  de  l'hydrogène  sulfuré  (Gay-Lussac  et 
Thcnard). 

L'hydrogène  sulfuré  se  dissout  dans  l'eau.  A  0°  celle-ci  en  ab- 
sorbe 4«',37;  à  10°  elle  en  absorbe  3'°',58;  a  20°  elle  n'en  absorbe 
que  2™',90.  L'alcool  en  prend  1~™',89  à  0°.  La  solution  aqueuse 
exhale  l'odeur  caractéristique  du  gaz.  Exposée  a  l'air,  elle  devient 
trouble  et  laisse  déposer  du  soufre. 

M.  Wœhler  a  décrit  une  combinaison  cristalline  d'hydrogène 
sulfuré  et  d'eau.  Elle  se  forme  lorsqu'on  fait  passer  de  l'hydrogène 
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sulfuré  à  travers  de  l'alcool  renfermant  une  petite  quantité  d'eau  et 
refroidi  à  —  48°.  Elle  ne  se  maintient  a  la  température  ordinaire 
que  sous  une  pression  de  17  atmosphères. 

Les  corps  riches  en  oxygène  décomposent  l'hydrogène  sulfuré 
en  formant  de  l'eau.  L'acide  azu  tique  monohydralé  l'enflamme  à 
la  température  ordinaire,  en  dégageant  d'abondantes  vapeurs  ni- 
treuscs.  Une  partie  du  soufre  se  dépose  et  une  autre  partie  se 
transforme  en  acide  sulfuriquc. 

Lorsqu'on  mélange  un  volume  de  gaz  sulfureux  avec  2  volumes 
de  gaz  hydrogène  sulfuré,  on  n'observe  aucune  réaction,  les  gaz 
étant  secs.  Mais  en  présence  de  l'humidité,  ceux-ci  se  décomposent 
réciproquement,  et  il  se  forme  de  l'eau  et  du  soufre. 

2tr-s+so*=ii*oî+s>. 

L'acide  sulfurique  conccnlré  est  décomposé  par  l'hydrogène  sul- 
furé. Il  se  forme  de  l'eau,  du  gaz  sulfureux  et  un  dépôt  de  soufre. 

L'acide  chromique  est  décomposé  de  mémo  par  l'hydrogène  sul- 
furé et  se  trouve  ramené  à  l'étal  d'oxyde  de  chrôme.  Lorsqu'on 
fait  passer  de  l'hydrogène  sulfuré  à  travers  la  solution  d'un  sel  fer- 
rique,  celui-ci  est  ramené  à  l'élat  de  sel  ferreux,  et  il  se  forme  de 
l'eau  et  un  dépôt  de  soufre. 

Un  grand  nombre  de  dissolutions  métalliques  sont  précipitées 
par  l'hydrogène  sulfuré,  avec  formation  de  sulfures  qui  se  précipi- 
tent. Les  sels  de  cuivre,  de  bismuth,  de  plomb,  de  mercure,  d'ar- 
gent, d'étain,  d'antimoine,  d'or,  etc.,  sont  dans  ce  cas.  La  forma- 
tion et  la  couleur  des  précipités,  leur  solubilité  ou  leur  insolubi- 
lité dans  le  sulfhydrate  d'ammoniaque,  servent  souvent  a  caracté- 
riser les  sels  métalliques  et  même  à  séparer  les  métaux  les  uns  des 
autres.  L'équation  suivante  rend  compte  de  la  réaction  de  l'hydro- 
gène1 sulfuré  sur  le  chlorure  mercurique  et  sur  le  sulfate  de  cuivre, 
réactions  que  nous  choisirons  pour  exemples. 

HKC1  +  US  =  HgS  +  HCI. 

Clilorurc      llniruEtno       Suffuro  Ad  de 

rucnurii|in'.      ;Li;jrv,       mercari  ].:-?.  cliJurJ:;  liirçue. 

SCuO*   -f-   IIS  =  CuS   +  SI10'. 

SulM.  Mï<!roefne  Sol  fuit  AcU* 
lia  cd iirc.        mllorè.       de  «dm,  inlluriqur. 

Action  de  l'hydrogène  sulfuré  sur  l'économie  animale.  —  L'hydro- 
gène sulfuré  est  un  des  puisons  les  plus  actifs.  Un  animal  qu'on 
plonge  dans  une  atmosphère  de  ce  gaz  périt  en  quelques  secondes. 
La  mort  arrive  moins  rapidement  lorsque  l'hydrogène  sulfuré  est 
mélangé  a  une  grande  quantité  d'air.  Telle  est  cependant  l'énergie 
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doeclle  action  délétère,  qu'il  suffit,  d'après  Thenard  et  Dupuytren, 
que  l'air  contienne  l/t.lOO  d'hydrogène  sulfuré  puur  faire  périr  en 
très-peu  de  temps  un  oiseau;  que  1/800  répandu  dans  l'air,  donne 
la  mort  a  un  chien,  que  1/2S0  fuit  succomber  un  cheval.  D'autres 
observateurs  admetlent  que  tes  doses  toxiques  sont  plus  fortes. 
Parent-Duc  bat  el  et  et  M.  Gaultier  de  Claubry  prétendent  que  des 
ouvriers  ont  pu  séjourner  pendant  quelque  temps  dans  l'air  ren- 
fermant de  1  à  3  p.  100  d'hydrogène  sulfuré. 

Le  sang  des  animaux  empoisonnés  par  l'hydrogène  sulfuré  est 
généralement  noir,  et  il  est  probable  que  ce  gai  lui  fait  subir  une 
altération  profonde.  Lorsqu'on  agite  du  sang  avec  de  l'hydrogène 
sulfuré,  on  !e  voit  noircir  au  bout  de  peu  de  temps.  Cet  effet  est 
dù  à  l'action  du  gaz  sulfhydrique  sur  le  fer  que  renferme  la  ma- 
tière colorante  du  sang  et  qui  se  transforme  en  sulfure.  On  nomme  ' 
poisons  septiques  ceux  qui  agissent  en  altérant  la  composition  du 
sang.  Ajoutons  que  l'hydrogène  sulfuré  exerce  aussi  sur  le  système 
nerveux  une  action  puissante,  peul-èlrc  conséculivc  de  l'altération 
du  sang,  et  accusée  par  des  vertiges,  des  défaillances,  par  une  fai- 
blesse générale  qui  peut  aller  jusqu'à  la  perte  de  la  sensibilité  et 
lu  paralysie.  D'autres  fois,  on  voit  les  individus  empoisonnés  perdre 
connaissance  subitement,  cl  tomber  dans  de  violentes  convulsions. 

Les  gaz  qui  se  dégagent  des  fosses  d'aisances  renferment  ordi- 
nairrmeul  lie  l'hyili-oiicuc  sulfuré,  combiné  avec  de  l'ammoniaque. 
Ce  sulfhydrate  d'ammoniaque  y  existe  en  vapeur,  mélangé  avec  une 
grande  quantité  (l'air  vicié  lui-même  dans  sa  composition.  Cet  air 
renferme  généralement  moins  d'oxygène  que  l'air  atmosphérique; 
il  renferme  de  l'acide  carbonique  et  surloul  .de  l'ammoniaque  à 
l'état  de  carbonate.  La  présence  du  sulfhydrale  d'ammoniaque  est 
trahie  par  une  odeur  marquée  d'œufs  pourris  a  laquelle  vient  se 
joindre  l'odeur  piquante  de  l'alcali  volatil.  Une  atmosphère  chargée 
de  ces  vapeurs  noircit  promplemcnl  un  papier  humide  imprégné 
d'acétate  de  plomb.  Elle  exerce  une  action  (rès-délétère,  et  il  ar- 
rive souvènl  que  les  ouvriers  qui  desrendent  dans  les  fosses  d'ai- 
sances, sans  en  avoir  renouvelé  l'air  par  une  ventilation  suffisante, 
tombent  victimes  de  leur  imprudence.  Un  sait  qu'ils  désignent  sous 
le  nom  de  plomb  le  gaz  des  fosses  ri 'aisances  chargé  de  sulfhydrate 
r  l'ammoniaque. 

L'hydrogène  sulfuré  peut  encore  se  former  et  se  mêler  à  l'air 
dans  d'autres  circonstances.  Il  se  dégage  en  petite  quantité  par 
l'action  de  l'acide  carbonique  sur  les  sulfures  que  tiennent  en  dis- 
solution les  eaux  sulfureuses.  Ces  sulfures  peuvent  se  former  par 
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suite  de  la  réduction  des  sulfates  par  les  raalïères  organiques.  On 
a  souvent  observé  l'odeur  de  l'hydrogène  sulfuré  dans  le  voisinage 
des  eaux  stagnantes  et  des  marais,  pendant  le  curage  des  fossés, 
l'ouverture  do  caveaux,  le  forage  de  puits  artésiens,  le  percement 
de  tunnels  à  travers  un  so!  fangeux.  Ou  a  constaté  le  dégagement 
de  ce  gaz  lors  de  l'ouverture  des  caisses  en  bois  destinées  à  con- 
server l'eau  douce  à  bord  des  navires,  et  qui  avaient  été  longtemps 
fermées. 

BISULFURE  D'UÏDBOGEKE. 

Le  bisulfure  d'hydrogène  HS*  correspond  â  l'eau  oxygénée  HO1. 
Pour  le  préparer,  on  verse  (imilie  il  quitte  une  solution  de  bisul- 
fure de  calcium  dans  de  l'acide  chlorhydrique  étendu  que  l'ona  placé 
dans  un  grand  entonnoir,  dont  l'extrémité  est  fermée  par  un  bou- 
chon. 11  se  produit  du  chlorure  de  calcium  et  du  bisulfure  d'hydro- 
gène, corps  oléagineux  qui  se  rassemble  au  fond  de  l'entonnoir. 
CaS*  +  HC1  =  CaCl  +  HSï. 

Il  est  rare  que  le  bisulfure  de  calcium,  qu'on  obtient  en  faisant 
bouillir  1  partie  de  soufre  avec  1  partie  de  chaux  et  5  parties  d'eau, 
soit  exempt  de  poly  sulfure.  L'excès  de  soufre  se  précipite  alors  et 
se  dissout  dans  le  bisulfure  d'hydrogène. 

Ce  corps  constitue  un  liquide  jaunfltrc,  de  consistance  oléagi- 
neuse, doué  d'une  odeur  particulière,  désagréable  et  irritante.  Il 
ne  se  solidifie  pas  à  —  20°.  Vers  GO  ou  70°,  il  se  décompose  rapide- 
ment en  acide  sulfhydrique  et  en  soufre,  et  cette  décomposition  se 
produit  lentement  à  la  température  ordinaire. 

Le  bisulfure  d'hydrogène  possède,  comme  l'eau  oxygénée,  la 
singulière  propriété  de  se  déi  [imposerait  cutiLtcl  de  eerlaïns  corps, 
tels  que  le  charbon,  le  platine,  etc.,  en  hydrogène  sulfuré  et  en 
soufre.  Lorsqu'on  verse  goutte  a  goutte  du  bisulfure  d'hydrogène 
sur  certains  oxydes,  tel;  que  ceux  d'or  et  d'argent,  ils  sont  réduits 
avec  incandescence,  et  il  se  forme  de  l'eau  et  du  soufre.  Les  sul- 
fures, et  surtout  les  polysulfures  alcalins,  décomposent  de  mûmc 
le  bisulfure  d'hydrogène. 


Nous  avons  fait  ressortir  l'analogie  qui  existe  entre  les  combinai- 
sons hydrogénées  de  l'oxygène  et  du  soufre,  et  qui  est  exprimée 
par  les  formules  suivantes  : 

Eau   110=  2  vol.  —  Bioxyde  d'hydrogène .  HO*. 

Hydrogène  sulfuré  HS  =  2  vol.  —  Bisulfure  d'hydrogène  HS*. 
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On  constate  de  même  une  grande  analogie  de  composition  entre 
les  oxydes  et  les  sulTures  métalliques,  cl  on  se  fonde  sur  ces  rela- 
tions pour  considérer,  comme  appartenant  à  la  même  famille,  l 'oxy- 
gène el  le  soufre,  auxquels  on  joint  deux  autres  corps  simples  qui 
se  rencontrent  rarement  dans  la  nature,  le  sélénium  et  le  tellure. 

CHLORE 

Le  chlore  a  ctÉ  découvert  par  Sehecle,  en  17H.  Les  chimistes 
l'ont  envisagé  longtemps,  avec  Ueiïhulkl,  comme  de  l'acide  niu- 
riatique  (chlorhydnqni')  nwyi-né.  fiay-Lussae  el  Thenard  le  recon- 
nurent comme  un  corps  simple,  en  1809.  Sir  H.  Davy  adopta  cette 
manière  de  voir  eu  1810,  et  donna  au  chlore  son  nom  actuel. 

Préparation.  —  On  relire  le  chlore  de  l'acide  chlorhydrique  ou 
du  sel  marin. 

1"  On  introduit  du  bioxyde  de  manganèse  en  poudre  d'ans  un 
ballon  A  auquel  est  adapté  un  tube  en  S  et  tin  lube  courbé  à  deux 
angles  droits,  qui  se  rend  dans  un  petit  flacon  laveur  G.  Après  celui- 
ci,  on  dispose  un  tube  rempli  de  fragments  de  chlorure  de  cal- 
cium H  H'  cl  terminé  par  un  lube  de  dégagement  à  angle  droit.  Ce 
dernier  lube  plonge  an  fond  d'un  flacon  K  rempli  d'air  sec  (jiy.  28). 
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Quand  l'appareil  est  ainsi  disposé,  on  verse  de  l'acide  chlorhy- 
drique  dans  le  ballon  par  l'entonnoir  du  tube  en  S.  Au  contact  du 
bioiyde  de  manganèse  l'acide  est  décomposé  immédiatement.  Il 
se  manifeste  une  effervescence  due  au  dégagement  d'un  gaz  jaune 
qui  est  le  chlore.  Après  avoir  traversé  le  flacon  laveur  qui  retient 
l'acide  chlorhydrique  entraîné  et  le  lube  à  chlorure  de  calcium  qui 
retient  l'humidité,  le  gaz  sec  arrive  au  fond  du  flacon,  où  il  dé- 
place peu  à  peu  l'air  atmosphérique  plus  léger  que  lui. 

Ilconvient  de  chauffer  légèrement  le  ballon,  sinon  au  commence- 
ment, du  moins  dans  le  cours  et  surtout  vers  la  fln  de  l'opération. 

Il  est  impossible  de  recueillir  le  chlore  sec  sur  le  mercure;  car 
ce  mêlai  l'absorbe  immédiatement  pour  former  un  chlorure. 

La  réaction  suivante  donne  naissance  au  chlore,  dans  ces  cir- 
constances. L'hydrogène  de  2  molécules  d'acide  chlorhydrique  se 
portant  sur  l'oxygène  du  peroxyde  de  manganèse,  il  se  forme  de 
l'eau;  la  moitié  du  chlore  se  combine  avec  le  manganèse  pour 
former  de  protochloruro  de  manganèse  (chlorure  raanganeux); 
l'autre  moitié  se  dégage  :  car  le  bichlorurc  de  maganèse  MnCl!  cor- 
respondant au  biojyde  MnO1  n'eiisle  pas. 

2HC1    +    MnO*   =   MnCl    +    H'O'    +  Cl. 

Àcids  Tsroij'dï         Chlorure  E«o.  Ciloro. 

cokirhydriqno.  do  mniigiiiijso.  mingueni. 

S"  On  ajoute  4  parties  d'acide  sulfurique  à  un  mélange  de  1  par- 
tie i  de  peroxyde  de  manganèse  pulvérisé  et  de  2  parties  de  ael 
marin  (chlorure  de  sodium).  H  se  dégage  du  chlore  formé  en  vertu 
de  la  réaction  suivante  : 

ÎSHO*  +  MnO'  +  KaCl  =  IPO*  +  SMnO*  +  SNaO'  +  Cl. 

Acide  P<roi]  do      thlonira         Eu.  SolfiU  Sillatt  CMort. 

mlforiqoe.  ds  DUgnc»!.  dsiodioa.  muguiui.      da  mode, 

Propriétés  du  chlore.  —  Le  chlore  est  un  gaz  jaune  verdatre  doué 
d'une  odeur  suffocante  et  irritante  au  plus  haut  degré.  Sa  densité 
est  =  2,14.  Unlilrc  de  gaz  sec  pèse  3,r17.  Il  n'est  point  permanent, 
mais  il  se  liquéfie  sous  une  forte  pression,  et  mieux  encore  par 
l'action  combinée  de  lu  compression  et  d'une  basse  température. 
Il  est  incombustible.  Lorsqu'on  y  plonge  une  bougie  enflammée, 
celle-ci  continue  à  y  brûler  pendant  quelques  instants  avec  une 
flamme  rouge  el  en  répandant  d'épaisses  fumées  noires.  Dans  cette 
expérience,  la  combustion  est  entretenue  par  l'affinité  du  chlore 
pour  l'hydrogène  des  maliùivs  organiques. 

Action  du  chlore  sur  l'hydrogène  et  sur  d'autre*  corps  simples.— 
L'affinité  du  chlore  pour  l'hydrogène  est  très-énergique.  Les  deux 
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gaz  mêlés  ensemble  ù  volumes  égaux  se  combinent  lentement  sous 
l'influence  de  la  lumière  diffuse,  instantanément  et  avec  explosion 
par  l'action  directe  des  rayons  solaires.  L'étincelle  électrique  ou  la 
température  élevée  produite  par  ! 'approche  'l'un  corps  en  combus- 
tion détermine  pareillement  une  combinaison  instantanée.  D'après 
Draper,  le  chlore  préparé  dans  l'obscurité  ne  se  combine  pas 
avec  l'hydrogène  si  le  mélange  est  mis  a  l'abri  dé  la  lumière;  mais 
quand  on  l'expose  préalahli' nient,  à  l'action  ilirecle  des  rayons  so- 
laires, le  chlore  ainsi  insolé  acquiert  la  propriété  de  se  combiner 
avec  l'hydrogène  dans  l'obscurité.  D'après  MM.  Pavre  et  Silber- 
mann,  le  chlore  insolé  dégage  plus  de  chaleur  que  le  chlore  non 
insolé,  en  agissant  sur  une  solution  concentrée  de  potasse. 

En  général,  le" chlore  est  doué  d'une  grande  puissance  de  com- 
binaison. Il  s'unit  directement  au  soufre.  Le  phosphore  s'y  en- 
flamme à  la  température  ordinaire.  L'arsenic  qu'on  y  projette  en 
poudre  brûle  avec  un  vif  éclat  en  produisant  d'abondantes  fumées 
blanches.  11  en  est  de  même  de  l'antimoine.  La  plupart  des  métaux 
se  combinent  directement  avec  le  chlore.  Dans  toutes  ces  expé- 
riences il  se  forme  des  chlorures. 

Action  du  chlore  sur  l'eau.  —  Le  gaz  chlore  se  dissout  dans  l'eau. 
Un  volume  d'eau  dissout  S™1,?  de  chlore  &  8°,  2*D|,42  a  17°.  On 
prépare  la  solution  de  chlore  en  faisant  arriver  le  gaz,  après  l'avoir 
lavé,  dans  de  l'eau  contenue  dans  une  série  de  flacons  de  Woulf, 
disposés  les  uns  a  la  suite  des  autres  (fig.  30). 

Lorsqu'on  expose  une  solution  aqueuse  de  chlore  à  la  tempéra- 
ture de  0°,  il  s'y  l'orme  des  cristaux  qui  constituent  une  combinai- 
son de  chlore  et  d'eau.  C'est  un  véritable  hydrate  de  chlore  ren- 
fermant 27,7  ■/.  de  chlore  et  72,3     d'eau  (Faraday), 

Ces  cristaux  se  maintiennent  intacts  â  une  basse  température, 
mais  se  décomposent  à  une  douce  chaleur.  On  peut  les  dessécher 
en  les  comprimant  rapidement  entre  des  feuilles  de  papier  non 
collé.  Dans  cet  état,  ils  peuvent  servir  à  la  préparation  du  chlore 
liquide.  On  les  introduit  dans  un  tube  coudé,  dont  on  ferme  à 
la  lampe  l'extrémité  ouverte,  on  plonge  ensuite  une  des  branches 
dans  un  mélange  réfrigérant  et  l'autre  dans  de  l'eau  à  35°.  Aussitôt 
on  voK  les  cristaux  fondre,  et  se  p.uïapT  en  deux  couches  liquides; 
la  couche  supérieure,  jaune,  constitue  une  solution  aqueuse  de 
chlore;  la  couche  inférieure,  d'un  jaune  rougeâlre  foncé,  est  du 
chlore  liquéfié.  Celui-ci  dislille  rapidement  et  se  condense  dans  la 
branche  refroidie  du  tube.  Le  chlore  liquide  possède  une  densité 
de  1,33. 
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La  solution  de  chlore  se  décolore  peu  à,  peu  lorsqu'on  l'aban- 
donne à  elle-même,  surtout  à  la  lumière.  L'eau  est  décomposée, 
son  hydrogène  se  porte  sur  le  chlore  pour  former  de  l'acide  chlor- 
hydrique ;  une  partie  de  son  oxygène  se  dégage,  une  autre  s'unît  au. 
chlore  pour  former  de  l'acide  pcrchlorique  (Miïlon  et  Barrcswil). 
De  là  l'indication  de  conserver  le  chlore  à  l'abri  de  la  lumière.  On 
se  sert  généralement  pour  cet  usage,  maïs  à  tort,  de  ilacons  en 
verre  bleu.  Des  flacons  eu  verre  rouge  ou  orange  seraient  préféra- 
bles. Le  verre  ainsi  coloré  ne  laisse  pas  passer  les  rayons  chimi- 
quement actifs. 

Lorsqu'on  fait  passer  a  travers  un  tube  de  porcelaine  chaude  au 
rouge  un  mélange  de  chlore  cl  de  vapeur  d'eau,  il  se  forme  de 
l'acide  chlorhydrique  et  l'oxygène  est  mis  en  liberté.  Si  l'on  reçoit 
les  gaz  dans  rie  I'imii  lt'fîfTL'iiicnt  alcaline,  on  absorbe  l'acide  chlor- 
hydrique  et  l'excès  de  chlore,  el  l'on  peut  recueillir  de  l'oxygène 
en  ahondance. 

L'action  du  chlore  sur  l'eau  est  exprimée  par  l 'équation  sui- 
vante : 

ci  +  ho  =  cm  +  o. 

CUon.       Eu.         Acide  Oijetne. 

ctLbrhjrJrique. 

Cette  action  donne  un  moyen  indirect  d'oxyder  certains  corps 
tels  que  l'acide  sulfureux. 

Cl  +  H«0»  +  SOî  =  SMO*  +  0111. 

Chlore.        Etu.  Acldi  Acide  Acide 

inlfuriai.     lulrurfqa*.  clilotJijiitiijat. 

Dans  celte  réaction,  l'acide  sulfureux  se  [ransforme  en  acide 
sulfurique  en  gagnant  0  -+■  HO. 

Action  du  chlore  sur  les  composés  hydrogénés.  —  Propriétés  dé- 
colorantes et  désinfectantes.  —  Tous  les  composés  hydrogénés  sont 
attaqués  par  le  chlore,  à  l'exception  des  acides  ilunrhydrique  el 
chlorhydrique.  Dans  ces  réactions,  il  se  forme  invariablement  de 
l'acide  chlorhydrique.  C'est  donc  la  puissante  affinité  du  chlore 
pour  l'hydrogène  qui  les  détermine. 

Toutes  les  matières  ur^auii|ix'>  miI'i'i'Oicnt  do  l'hydrogène;  aussi 
sont-elles  généralement  modifiées,  quelquefois  détruites  par  le 
chlore.  Les  matières  colorantes  d'origine  organique  sont  déco- 
lorées. Que  l'on  verse  une  solution  do  chlore  dans  do  la  teinture 
de  tournesol,  dans  du  sulfate  d'indigo,  dans  île  l'encre  (tannale 
ferriquo),  toutes  ces  liqueurs  vont  perdre  leur  coloration  intense 
pour  prendre  une  teinte  jaune  ou  jaune  brunâtre.  Celle  décolora- 
tion est  duc  ù  une  décomposition  plus  ou  moins  profonde  que  su- 
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bissent  les  matières  colorantes,  décomposition  dont  la  cause  est  la 
soustraction  d'une  certaine  quantité  d'hydrogène  sous  forme  d'acide 
chlorhydrique.  —  Dans  les  arts,  ou  tire  un  grand  parti  de  ce  pou- 
voir décolorant  du  chlore. 

Le  chlore  est  un  des  plus  puissants  désinfectants.  H  décompose 
instantanément  l'hydrogène  sulfuré  en  s'emparanl  de  .son  hydro- 
gène. II  détruit  les  matières  odorantes  d'origine  organique,  les 
effluves  qui  se  forment  dans  les  fermentations  putrides,  les  miasmes 
qui  se  répandent  quelquefois  dans  l'air.  On  l'a  employé  pour  désin- 
fecter les  fosses  d'aisances  cl  comme  moyen  prophylactique  dans 
certaines  épidémies. 

On  le  voit,  les  propriétés  décolorantes  el  désinfectantes  du  chlore 
sont  dues  à  la  mémo  cause  :  sa  puissante  affinité  pour  l'hydrogène. 

Action  du  chlore  sur  l'économie  animale.  —  Le  chlore  est  un  des 
gaz  les  plus  irritants.  Inspiré,  même  à  l'état  de  mélange  avec  l'air, 
il  détermine  immédiatement  une  toux  vive  el  opiniâtre,  accompa- 
gnée de  dyspnée  et  quelquefois  suivie  de  crachemcnls  de  sang.  Ii 
produit  une  violente  inflammation  des  bronches.  Les  animaux 
qu'on  y  plonge  périssent  suffoqués  au  bout  de  quelques  instants. 
La  peau  qu'on  laisse  en  contact  avec  du  chlore  pendant  dixa  douze 
minutes  devient  le  siège  d'une  démangeaison  ou  d'une  sensation 
comparable  à  celle  que  produirait  la  piqûre  de  petits  insectes.  Une 
douche  d'eau  chargée  de  chlore  rougit  rapidement  la  peau. 


On  en  connaît  cinq  bien  définies.  Elles  offrent  une  composition 
qu'on  représente  par  les  formules  suivantes  ; 

A  Vital  uhjiie.  A  riM  do  comUDilion 


Acide  perchloriqûë.  '.  '.         CIO7      C1H0>  =  ClO'^Ho! 
Les  formules  qui  représentent  la  composition  de  quatre  volumes 
des  composés  gazeux  de  chlore  et  d'oxygène,  el  qui  sont  les  vraies 
formules  moléculaires,  sont  les  suivantes  : 


L'acide  hypochloreux.  et  l'acide  ehloriquc  sont  les  composés 
oxygénés  du  chlore  les  plus  importants.  Le  premier  existe  dans  les 


coMBntAisons  nu  chlore  avec  l'oxtgbkb. 


Acide  hypochloreux. . 
Acido  hypochlorique. 


C1*0*  —  4  vol. 
CIO4  =  4  vol. 


L'i  ]  I  zod  L-, 


ACIDE  HYPOCHLOHEIJX.  iflfl 
chlorure»  décolorants,  tels  que  l'eau  de  Javel,  le  second  dans  ie 
chlorate  de  polasse,  sel  employé  en  médecine  et  dans  les  arts. 


CIO  ou  C1*0*. 

Cet  acide  a  Été  découvert  par  M.  Balard.  Il  se  forme  par  l'aclion 
du  chlore  sur  certains  oxydes  ou  hydrates,  par  exemple  sur  une 
solution  faible  d'hydrate  de  potasse,  KÛ,HO  =.  KHO*. 

2KHO*    +    Cl'   =   CIKO".    +    KC1    +  H*0>. 

£ji,ui  Bjpwllortto^  Chlorur» 

Préparation.  —  On  se  procure  do  l'oxyde  de  mercure  en  préci- 
pitant une  solution  de  sublimé  corrosif  par  la  polasse  caustique. 
On  chauffe  l'oxyde  lavé  et  séché  a  300",  pour  le  rendre  plus  co- 
hérent; puis  on  l'introduit  dans  un  tube  et  on  fait  passer  à  travers 
ce  tube  un  courant  de  g  a  7.  chlore  sec  :  il  se  dégage  du  gaz  hypo- 
chloreux  qui  se  condense  sous  forme  d'un  liquide  rouge,  lorsqu'on 
le  reçoit  dans  un  récipient  enloufé  d'un  mélange  réfrigérant  (Pe- 
louse). La  réaction  qui  donne  naissance  a  l'acide  hypochlorcux  est 
exprimée  par  l'équation  suivante  : 

CH  +  HgO  =  HrCI  +  CIO. 
Chlore.        Oijde        Chlorure  Aciuo 


Indépendamment  du  chlorure  mercurique,  il  se  forme  une  cer- 
taine quantité  d'oxy  chlorure. 

Pour  se  procurer  line  solution  d'acide  hypochlorcux,  on  intro- 
duit dans  des  flacons  remplis  de  chlore,  d'abord  une  petite  quan- 
tité d'eau  et  puis  de  l'oxyde  de  mercure  finement  pulvérisé.  Par 
l'agitation  le  chlore  est  rapidement  absorbé  el  l'oxyde  do  mercure 
se  change  en  oxy chlorure  brun  (Balard). 

2CI  +  ïHgO  =  HkCI.HsO  +  CIO. 
Chlore.      ^  OiiJd  OijcUiora™      ^  ^*ode 

L'acide  hypochloreux  reste  en  solution  dans  l'eau. 

Propriété».  —  A  l'état  anhydre  et  à  une  basse  température,  il 
se  présente  son?,  tonne  d'un  liquide  muge  vermeil,  bouillant  a  20°. 
Au-dessus  de  cette  IcmpéntluiT  il  cuiisliLue  une  vapeur  jaune  rou- 
geâtre  dont  la  densité  =  2,977.  Deux  volumes  de  cette  vapeur 
renferment  2  volumes  de  chlore  el  1  volume  d'oxygène.  La  for- 
mule Cil  >,  qui  représente  sa  eoinpo.-iliuM.  correspond  à  ■>  volumes. 

L'acide  hypochloreux  possè<Ie  une  forte  odeur  se  rapprochant 
de  celle  du  chlore.  Il  détone  sons  l'influente  d'une  faible  chaleur. 
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La  lumière  le  décompose.  L'eau  à  0°  en  dissout  au  moins  200  vo- 
lumes. La  solution  est  d'un  jaune  foncé  et  exhale  une  forte  odeur 
d'eau  de  Javcl.  Elle  est  très-caus tique  el  détruit  rapidement  la 
peau  en  produisant  une  vive  douleur  cl  une  plaie  profonde.  Elle 
est  douée  d'un  pouvoir  décolorant  très-intense  et  exactement 
double  de  celui  qu'exercerait  le  chlore  qu'il  renferme  (Gay-Lussac). 
Celle  circonstance  est  due  à  l'oxygène  qu'il  contient  el  dont  l'ac- 
tion vient  en  aide  à  relie  du  chiure.  Si  la  déoiilonilinn  est  due  II 
une  soustraction  d'hydrogène,  du  comprend  qu'un  volume  d'oxy- 
gène doit  enlever  autant  d'hydroiionc  que  -2  volumes  de  chlore. 

L'acide  ehlorhydriqtie  el  l'acide  hydrochloreux  se  détruisent  ré- 
ciproquement de  manière  a  former  de  l'eau  et  du  chlore. 
00  +  HQ  =  110  +  C1C1. 

En  présence  d'un  acide,  même  très-faible,  comme  l'aeide  car- 
bonique, les  chlorures  eux-mêmes  sont  décomposés  par  l'acide 
hypocblorcux  et  du  chlore  esl  mis  en  liberté.  On  s'explique  ainsi 
l'action  décolorante  qu'exercent  les  chlorures  d'oxydes  (chlorures 
de  chaux,  eau  de  Javel,  etc.)  qui  cuuslilni'nl  un  mélange,  d'hypochlo- 
rilcs  el  de  chlorures.  L'acide  qui  inlcrvifiil  joue  un  double  rôle  :  il 
met  l'acide  hyporhloreux  en  libellé  ri  se  combine  avec  l'oxyde  formé 
par  l'action  réeiiH'nquc  de  l'acide  bynorhlmviLx  el  du  chlorure. 
CIO  +  NaCl  =  NhO  +  ClCl. 

Dans  le  cas  où  la  décomposition  d'un  chlorure  décolorant  esl 
produite  par  l'acide  carbonique,  il  se  forme  donc  du  carbonate 
1°  parce  que  l'acide  carbonique  déplace  l'acide  hypoehloreux; 
2°  parce  qu'il  se  combine  avec  l'oxyde  formé  dans  la  réaction  qui 
vient  d'être  indiquée. 

ACIDE  CHLOREUX. 
C103. 

Ce  corps  a  été  découvert  par  M.  Millon. 

On  le  prépare  en  désoxydant  l'acide  chimique.  Pour  cola,  on 
mélange  exactement  3  parties  d'acide  arsénieux  et  i  parties  de 

l'on  réduit  le  tout  en  une  pâle  liquide  a  laquelle  on  ajoute  42  par- 
lies  d'acide  azotique  étendu  de  i  parties  d'eau.  On  introduit  ee 
mélange  dans  un  petit  ballon  en  ayant  soin  de  remplir  celui-ci 
jusqu'au  col.  Après  avoir  ajusté  au  ballon  uu  tube  de  dégagement 
on  le  chauffe  au  bain-marie  à  40"  ou  50°.  Le  gaz  chloreux  se  dé- 
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gage;  comme  il  possède  une  certaine  tendance  à  détoner,  il  con- 
vient, pour  éviter  tout  accident,  d'entourer  l'appareil  d'un  linge 
plié  en  double. 

La  réaction  qui  donne  naissance  à  l'acide  chloreux  est  exprimée 
par  l'équation  suivante  : 

ÀzHO*  +  CTfW  +  AiO»  =  AzKO=  +  XtW  +  HO  +  Clff . 

Ainsi  préparé,  l'acide  chloreux  est  un  gaz  jaune  verdlîlre  doué 
d'une  odeur  irritante  et  d'un  pouvoir  décolorant  intense.  Sa  densité 
est  =  2,616.  Un  froid  de  —  20"  est  incapable  de  le  liquéfier.  L'eau 
en  dissout  plus  de  10  fois  de  son  volume,  à  la  température  de  8  â  10° 
(Schiel),  en  formant  une  solution  d'un  jaune  d'or  foncé.  Lorsqu'on 
salure  la  solution  jaune  presque  entièrement  par  de  l'eau  de  chaux 
et  qu'on  ajoute  une  solution  d'azotate  de  plomb,  on  obtient  un 
précipité  cristallin  ;il>mid;ml  île  chloiile  de  plomb,  qui,  à  l'état 
sec,  détone  à  100°  (Schiel). 

Le  soufre,  le  sélénium,  le  leliure,  le  phosphore,  l'arsenic  dé- 
composent le  gaz  chloreux  avec  détonation. 

ACIDE  HTPOC HLORÏQUE  OU  0XÏDB  DE  CHLORE. 

ao*. 

,  Pour  préparer  ce  composé,  qui  a  été  découvert  par  Davy,  on  fait 
réagir  l'acide  sulfurique  concentré  sur  le  chlorate  de  potasse  fondu. 
Il  se  forme  du  sulfate  et  du  perchlorate  de  potasse,  et  de  l'oxyde  de 


iO*  +  aciO*  +  2HO. 

™t,     O.rf.  £». 


L'eau  en  dissout  20  fois  son  vo-  Fig.  ao. 
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hime.  II  est  incapable  de  s'unir  aux  bases.  Pour  préparer  cette 
solution,  on  fait  chauffer  au  bain-marie  un  mélange  de  parties 
égales  d'acide  oxalique  et  de  chlorate  de  potasse  et  on  dirige  dans 
l'eau  le  gaz  qui  se  dégage  (Calverl  et  Davies), 

ACIDE  CHLOEIQUE. 
ClHO»=C10»,HO, 

Cet  acide  prend  naissance  par  l'action  du  chlore  sur  une  solu- 
tion concentrée  de  polisse  caustique  (lleiïhollel)  :  il  se  forme  du 
chlorure  de  potassium  et  du  chlorate  de  potasse  selon  l'équation 
suivante  : 

+  fi(Knoï)  =  ^skci  +  Oko*  +  3iito». 

Le  chlorate  de  potasse,  moins  solublc  dans  l'eau  que  le  chlorure  de 
potassium,  se  dépose  le  premier  et  peut  être  facilement  purifié  par 
voie  de  cristallisation.  Il  sert  à  la  préparation  de  l'acide  chlorique. 

Préparation.  —  Pour  cela  on  ajoute  a  une  solution  concentrée  de 
chlorate  île  potasse  de  l'acide  livdn >llin isilicique  (fluorure  double 
d'hydrogène  et  de  silicium).  Il  se  forme  un  précipité  gélatineux 
de  fluosilicale  de  potasse  (fluorure  double  de  silicium  et  de  potas- 
sium). On  filtre  et  on  sature  par  l'eau  de  baryte  la  solution  flllrée, 
qui  reoferme  l'acide  chlorique  mis  en  liberté  et  l'excès  d'acide 
hydrofluosilicique.  Celui-ci  est  précipité  à  l'étal  de  fluosilicale  de 
baryte  insoluble,  tandis  que  l'acide  chlorique  combiné  avec  la  ba- 
ryte reste  en  dissolution.  On  concentre  la  solution  de  chlorate  de 
baryte  par  évaporalion  et  on  la  décompose  exactement  par  l'acide 
sulfurique.  Du  sulfate.  île  baryte  se  précipite  cl  l'acide  chlorique 
reste  en  solution.  On  filtre  et  on  concentre  la  liqueur  Dltrée,  par 
évaporalion  dans  le  vide. 

Propriétés.  —  L'acide  chlorique  est  un  liquide  très-acide,  siru- 
peux, jaune,  soluble  dans  l'eau  en  toutes  proportions.  Il  se  décom- 
pose très-facilement.  A  40°,  il  se  dédouble  en  acide  chlorcux  et  en 
acide  pcrchloi'ique.  Lorsqu'on  le  soumet  h  la  distillation,  il  se  de- 
gage  du  chlore  et  do  l'oxygène  cl  il  passe  de  l'acide  perchloriquc. 

L'acide  chlorique  est  un  des  agonis  d'oxydation  les  plus  éner- 
giques. A  l'État  concentré,  il  enflamme  immédiatement  le  soufre, 
le  phosphore,  l'alcool,  le  papier.  Il  oxyde  énrrgiqucmenl  les  acides 
sulfureux  el  phosphoreux  et  l'hydrogène  sulfuré.  Il  réagit  sur 
l'acide  chlorhydrique  en  formant  de  l'eau  cl  du  chlore. 

ClHOs  +  iiHCl  =  311*0=  +  Cl'. 

Àcida  Ari<l<1  Lan.  Chlore, 

tblorique.  «hlarhjdrlq». 
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A  l'état  .de  pureté  il  ne  précipite  point  la  solution  d'azotate 
d'argent;  mais  l'acide  concentré  et  jaune  tient  presque  toujours 
du  chlore  en  solution  et  donne  alors  un  précipité  de  chlorure 
d'argent. 

ACIDE  PERCnLORIOUE. 
C1HC  =  C10')HO. 
C'est  le  plus  oxygéné  des  composés  d'oxygène  et  de  chlore,  et, 
chose  singulière,  c'est  aussi  le  plus  stable.  Il  a  été  découvert  par  le 
comte  de  Stadion. 

Préparation.  —  M.  ltoscoc  prépare  l'acide  perchloriquc  en  dis- 
tillant l'acide  chlorique  obtenu  a  l'aide  du  chlorate  de  potasse  el 
l'acide  hydrofluosilieique.  On  concE'ntrc,  par  l'ébullilion,  la  solu- 
tion d'acide.  chWique  jusqu'à  ce  qu'on  voie  asjpariilt!-^  tics  vapeurs 

blanches,  puis  on  distille.  Le  produit  obtenu  renferme,  indépen- 
damment de  l'acide  perchloriquc,  de  l'acide  chlorhydrique  et  de 
l'acide  sulfurique.  On  l'en  débarrasse  en  le  faisant  réagir  sur  du 
perchlorate  d'argent  et  du  perclilorate  de  baryte.  On  le  rectifie 
ensuite. 

L'acide  perchloriquc  ainsi  obtenu  conslitue  une  liqueur  incolore, 
dense,  huileuse,  cl  lesscmblan!  à  l'acide  suil'uriqiie  eonrenlré.. 
C'est  l'acide  étendu  d'eau;  pour  lui  enlever  l'excès  d'eau,  on  le 
chauffe  dans  une  cornue  avec  4  fois  son  poids  d'acide  sulfurique 
concentré.  Il  passe  d'abord  (vers  100°)  d'épaisses  vapeurs  qui  se 
condensent  en  un  liquide  jaune  très-mobile,  qui  constitue  l'acide 
perchlorique  hydraté  ou  normal  C1H08  =  CIO7, HO.  Puis  la  tem- 
pérature s'élève  jusqu'à  200°,  et  il  passe  un  liquide  qui  se  prend 
en  une  masse  cristalline  par  le  refroidissement.  Ces  cristaux  cons- 
tituent un  hydrate  d'acide  perchlorique  ClHO",IIiOi.  On  peut  aussi 
obtenir  l'acide  perchlorique  monohydraté  en  distillant  I  partie  de 
perchlorate  de  potasse  avec  4  parties  d'acide  sulfurique  concentré 
(Rose  oc). 

Propriétés.  —  L'acide  perchlorique  normal  C1H0S  possède  une 
densité  de  1,782  à  15", 5.  Mis  en  contact  avec  de  l'eau,  il  s'y  com- 
bine avec  un  sifflement  pareil  a  celui  que  produirait  un  fer  rouge. 
Telle  est  l'énergie  de  ses  propriétés  comburantes,  qu'il  fait  explo- 
sion au  contact  du  papier,  du  buis,  el  particulièrement  du  charbon 
de  bois.  On  peut  le  mélanger  avec  l'alcool,  mais  il  fait  explosion 
avec  l'éller.  On  ne  peut  point  le  distiller  (ltoscoc).  Lorsqu'on 
ajoute  à  l'acide  perchlorique  monohydraté  18  %  d'eau  on  ob- 
tient les  cristaux  de  l'acide  hydraté  C1H03  -t- 11*0*.  Ces  cristaux 
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constituent  dos  aiguilles  nui  ont  souvent  plusieurs  centimètres 
de  long.  Ils  Jument  à  l'air  et  tombent  en  déliquescence.  Ils  Tondent 
entre  30  et  51°.  Us  se  dissolvent  dans  l'eau  avec  élévation  de  tem- 
pérature. Une  petite  quantité  d'eau  les  convertit  en  un  liquide 
incolore,  épais. 

ACFDE  CQLOJUI YDRIOITE. 

HO. 

Ainsi  qu'on  l'a  fait  remarquer  (page  166),  le  chlore  possède  une 
puissante  affinité  pour  l'hydrogène.  Il  ne  forme  avec  te  corps 
qu'une  seule  combinaison  qui  est  l'acide  chlorhydriquc,  ancienne- 
ment nommé  acide  «lunatique.  Gay-Lussac  et  Thcnard  ont  établi 
sa  composition. 

Préparation.  —  On  prépare  l'aciili:  l'Iilorliydrique  en  faisant  agir 
l'acide  sulfurique  omecutré  sur  lr  iï-ii rc  de  .s<idiuin.  On  intro- 
duit dos  fragments  de  sel  marin  fondu  dans  un  ballon  muni  d'un 
tube  de  sûreté  el  d'un  lubc  de  dégagement. 

On  verse  l'acide  par  petites  portions  par  le  tube  de  sûreté.  H  se 
produit  immédiatement  une  effervescence  et  il  se  dégage  un  gaz 
qui  répand  des  vapeurs  blanches  a  l'air.  On  le  recueille  sur  le 
mercure. 

La  réaction  qui  lui  donne  naissance  est  exprimée  par  l'équation 
suivante  : 

SIIO»  +    NaCl  =  SUbO»    +  HCi. 

A  rida  Chloran  Sulfjlc 

gntfuriquo.      de  ladioin-        de.  BimiTo.     eblor  borique. 

La  formule  SN'aO*  =:  NaO.SO3  est  celle  du  sulfate  neutre  de 
soude;  mais  il  est  à  remarquer  que  ce  sel  ne  prend  naissance  et  que 
les  dernières  portions  (lu  chlorure  de  sodium  ne  sont  den  imposées, 
selon  l'équation  précédente,  que  lorsque  la  température  est  très- 
élevée  à  la  fin  de  l'opération.  Si  l'on  se  contente  de  chauffer  lé- 
gèrement, on  doit  cmplnyi'i'  pour  décomposer  le  chlorure  de  so- 
dium une  quantité  d'acide  sulfurique  double  de  celle  qui  a  été 
indiquée  précédemment.  Il  se  forme  alors  du  sulfate  acide  de 
soude,  SWaHO8  —  NaO,HO,S*0*. 

S*H»0*   +    NaCl  =  gS^aH0«   +-  HCt. 

L'opération  de  la  décomposition  du  chlorure  desodium  par  l'acide 
sulfurique  s'eiécute  sur  une  grande  échelle  dans  les  arts.  Cette 
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décomposition  est  effectuée  dans  des  cylindres  en  Tonte,  et  l'acide 
qui  se  dégage  est  condensé  dans  des  vases  en  grès  renfermant  de 
l'eau.  On  obtient  ainsi  une  solution  d'acide  chlorhydrique  dans 
l'eau. 

Pour  préparer  cette  solution  dans  les  laboratoires,  on  peut  faire 
arriver  directement  le  gaz  eblorhydrique  pur  dans  une  série  de  fla- 
cons de  WoulFB,  C,  i),  renfermant  de  l'eau,  et  dont  lepremier  est  des- 
tiné a  laver  le  gaz  (fig.  30).  On  fait  passer  ce  gaz  jusqu'à  refus  dans 


Fig.  30. 

l'eau  contenue  dans  les  autres  llacons,  cl  l'on  a  soin  d'entourer  ceux- 
ci  d'eau  froide;  car  la  dissolution  du  gaz  eblorhydrique  détermine 
une  élévation  de  température  qu'il  importe  d'éviter.  Pour  se  pro- 
curer une  solution  d'acide  chlorbydriquc,  on  est  quelquefois  dans 
le  cas  de  purifier  l'acide  du  commerce.  Celui-ci  est  coloré  en  jaune 
et  renferme  ordinairement  une  petite  quantilé  de  perchlorurc  de 
fer,  de  l'acide  sulfurique,  de  l'acide  sulfureux  et  quelquefois  du 
chlorure  d'arsenic,  lorsqu'il  a  été  préparé  avec  l'acide  sulfurique 
arsenical.  Il  ne  suffit  pas  de  distiller  l'acide  du  commerce  pour  le 
débarrasser  de  ces  impuretés;  car  l'acide  sulfureux  et  le  chlorure 
d'arsenic  passeraieot  à  la  distillation.  On  évite  cet  inconvénient 
en  transformant  le  premier  en  acide  sulfurique,  et  le  second  en 
sulfure  d'arsenic.  Pour  cela,  on  fait  d'abord  passer  dans  l'acide 
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impur  une  petite  quantité  de  chlore  qui,  en  présence  de  l'eau,  con- 
verti! l'acide  sulfureux  en  acide  sulfarique  (page  167).  Pour  débar- 
rasser l'acide  chlwliydriquo  impur  du  chlorure  d'arsenic  on  y 
l'ait  passer  de  l'hydrogène  sulfuré  ou  on  le  traite  par  de  petites 
quantités  de  sulfure  de  barium  jusqu'à  ce  que  la  liqueur  exhale 
une  odeur  marquée  d'hydrogène  sulfuré,  cl  on  laisse  reposer  pen- 
dant quelque  temps.  Le  sulfure  d'arsenic  formé  se  dépose,  On  le 
sépare  avec  soin  par  décantation  ou  par  filtratïon  à  travers  de 
l'amiante  et  un  distille  l'acide;  ou  hisse  perdre  les  premières  por- 
tions du  gaz  qui  s'échappe  et  on  condense  le  reste  dans  de  l'eau 
refroidie. 

Cette  opération  est  longue,  et  il  est  plus  simple,  lorsqu'il  s'agit 
de  se  procurer  de  l'acide  rldorhyd  rique  pour  les  expériences  chi- 
micu-lf  gales,  de  le  préparer  avec  l'acide  sulfurique  pur  et  du  chlo- 
rure de  sodium,  comme  il  a  été  dil  plus  haut. 

Composition  et  propriétés  du  gaz  acide  chlorhydrique.  —  Le  gaz 
chlorhydrique  est  incolore.  Il  répand  à  l'air  d'épaisses  fumées  blan- 
ches, en  condensant  l'humidité  atmosphérique.  Sous  une  pression 
de  40  atmosphères  il  se  liquéfie.  Sa  densité  est  =  4,247.  Un  litre 
de  gaz  chlorhydrique  pèse  i>',012.  fin  peut  déduire  la  composition 
de  ce  gaz  de  sa  densité.  En  effet, 

si  l'on  ajoute  à  la  demi-densité  do  l'hydrogène   0,0347 

la  demi-densité  du  chlore   i,2ÏÛO 

ou  obtient  la  densité  du  gaz  chlorhydrique   1,2547 

On  en  déduit  celte  conséquence  qu'un  volume  de  gaz  chlorhy- 
drique est  formé  d'un  demi-volume  d'hydrogène  et  d'un  demi- 
volume  de  chlore  unis  ensemble  sans  condensation.  La  composi- 
tion du  gaz  chlorhydrique  peut  être  prouvée,  d'un  autre  côté,  par 
la  synthèse  et  par  l'analyse. 

1.  On  met  en  communication  deux  vases  d'égale  capacité,  dont  les 
cols  s'engagent  hermétiquement  l'un  dans  l'autre  et  qui  sont  rem- 
plis l'un  d'hydrogène  sec  et  l'auire  de  chlore  sec  :  peu  h  peu  les 
gaz  se  mêleront  et  se  combineront  sans  qu'il  reste  un  résidu  de 
l'un  ou  de  l'autre  et  saus  qu'il  se  produise  un  vide  ou  une  expan- 
sion. L'appareil  restera  exactement  rempli  du  produit  de  ta  combi- 
naison, c'est-à-dire  du  gaz  chlorhydrique. 

2.  On  chauffe  un  morceau  d'étain  dans  un  volume  déterminé  de 
gaz  chlorhydrique,  il  se  formera  du  chlorure  d'étain  et  l'hydrogène 
est  mis  en  liberté.  Après  le  refroidissement,  le  volume  de  ce  gaz 
formera  exactement  la  moitié  du  volume  du  gaz  chlorhydrique. 


L'I  i  [      Il  C:-  Ci 
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En  Équivalents,  la  composition  du  gaz  chlorhydrique  est  expri- 
mée par  In  formule  Ht'.l,  qui  correspond  à  -\  volumes,  car  on  sait 
que  l'équivalent  de  l'hydrogène  (H),  de  mémo  que  l'équivalent  du 
chlore  (Cl),  correspondent  fi  2  volumes,  il  faut,  en  effet,  2  volumes 
d'hydrogène  (i  équivalent  H)  pour  Former  avec  1  volume  d 'oxy- 
gène (1  équivalent  0)  de  l'eau  HO. 

L'acide  chlorhydrique  est  un  des  gaz  les  plus  avides  d'eau  que 
l'on  connaisse,  i  volume  d'eau  peut  absorber,  aO°,  500  volumes  de 
gaz  chlorhydrique,  480  volumes  à  la  température  ordinaire.  Lors- 
qu'on débouche  un  flacon  plein  de  ce  gaz  sous  l'eau,  celle-ci  s'y 
élance  comme  elle  ferait  dans  le  vide.  En  dissolvant  le  gaz  chlor- 
hydrique, l'eau  s'échauffe  et  augmente  de  volume.  La  solution  sa- 
turée a  froid  possède  une  densité  de  1,21  et  renferme  en  dis- 
solution 42,1  de  son  poids  de  gaz  sec.  C'est  un  liquide  inco- 
lore qui  répand  h  l'air  des  vapeurs  blanches.  Abandonné  dans 
une  atmosphère  humide,  il  attire  de  l'eau  et  sa  densité  descend 
al, H- 

Lorsqu'on  le  chauffe,  il  perd  une  partie  notable  du  gaz  qu'il  tient 
en  dissolution;  mais  ce  gaz  ne  se  dégage  pas  en  totalité,  et  des 
que  la  température  a  atteint  110",  le  liquide  passe  lotit  entier  à  la 
distillation.  On  recueille  dans  le  rénpienl  de  l'aride  chlorhydrique 
dilué  qui  possède  une  di-nsité  de  1,1(1  (Hineau). 

On  a  conclu  de  ces  faits  que  l'acide  chlorhydrique  est  capable 
de  former  avec  l'eau  3  hydrates  définis,  dont  la  composition  est 
représentée  par  les  formules  suivantes  : 

Acide  lu  plus  concentre  possible  (densité  de  1,21)  I1C1  -f  8110. 
Acide  obtenu  en  imposant  le  précèdent  i  l'air  hu- 
mide (densité  1,111                                       ïlf.1  +  12110. 

Aride  «assaut  ;'l  la  djsliiliitiun  a  HO»  (densité  (,lu)  HCI  -j-  18H0. 

Mais  ces  liquides  ne  présentent  pas  les  caractères  de  véritables 
composés  chimiques,  car  leur  composition  varie  avec  la  pression, 
toutes  les  autres  conditions  restant  les  mêmes.  Lorsque  la  pression 
diminue,  ils  perdent  une  certaine  quantité  de  l'acide  qu'ils  ren- 
ferment (lloscoc  et  Dillmar). 

Voici  une  table  dressée  par  Dïncau,  et  indiquant  les  relations 
entre  la  densité  des  solutions  d'acide  chlorhydrique  el  leur  richesse 
en  acide. 
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fliiorliTiir-rinp. 
P.  '/.- 

30,30 


P.  v.. 

42,43 
40,80 
38,38 
36,3(1 
34,34 
32,32 


1,10 


28,28 
'JlS.-J'i 
24,24 
■2-j.îi 
20,20 


L'acide  chlorhydrique  dissoul  un  grand  nombre  do  métaux  tels 
que  le  fer,  le  zine,  l'étain,  etc.,  en  les  transformant  en  clilorurcs, 
et  en  dégageant  de  l 'hydrogène. 

En  réagissant  sur  les  oxydes,  il  forme  de  l'eau  et  un  chlorure. 
Fait-on  passer  un  courant  de  gaz  chlorhydrique  dans  un  tube  ren- 
fermant de  l'oxyde  rouge  de  mercure,  celui-ci  se  convertit  en  su- 
blimé corrosif  (chlorure  mercurique),  et  l'on  voit  de  l'eau  se  con- 
denser plus  loin.  La  réaction  est  accompagnée  d'un  dégagement  île 
chaleur. 


Avec  certains  peroxydes  tels  ijui!  1rs  peroxydes  de  manganèse  ou 
de  plomb,  l'acide  chlorhydrique  forme  un  chlorure  en  même  temps 
qu'il  se  dégage  du  chlore  (page  165),  En  faisant  réagir  l'acide  clilor- 
hydrique sur  le  hioxvdc  de  barium,  on  obtient  de  l'eau  oxygénée 
(page  123). 

L'acide  chlorhydrique  donne,  avec  les  sels  d'argent,  un  précipité 
blanc  caillebotlé  de  chlorure  d'argent.  Ce  précipité  noircit  a  la 
lumière.  Il  est  insoluble  dans  l'acide  azotique  froid  ou  bouillant, 
li  se  dissoul  dans  l'ammoniaque. 

Action  de  l'acide  chlorhydrique  sur  l'économie  animale.  Empoison- 
nement par  cet  acide.  —  L'acide  ehlorhydrique  concentré  agit 
comme  un  violent  caustique  lorsqu'on  rapplique  sur  la  peau  ou  sur 
les  muqueuses.  On  l'a  employé  dans  les  maladies  couenneuses  pour 
produire  une  cautérisation  superficielle.  Klcndu  d'environ  10  fois 
son  poids  d'eau,  il  produit  de  bons  ell'els  dans  le  traitement  des 
engelures. 

Pris  à  l'intérieur,  il  agit  comme  un  poison  irritant  des  plus  éner- 
ques.  Il  détermine  les  mêmes  symptômes  et  produit  les  mêmes 
lésions  de  tissus  que  d'autres  acides  minéraux  puissants. 

Pour  retrouver  l'aeide  ehlorhydrique,  dans  un  cas  d'empoison- 
nement, on  recueille  avec  soin  les  liquides  contenus  dans  le  canal 
digestif  et  dans  la  cavité  abdominale,  lorsqu'il  y  a  eu  perforation, 
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et  on  les  jette  sur  un  filtre.  D'un  autre  coté,  on  coupe  le  canal  di- 
gestif en  petits  morceau*,  et  on  l'iiilniiiiiil  ilftns  une  cornue  munie 
d'un  récipient  en  y  ajoutant  au  besoin  les  matières  solides  trouvées 
dans  l'estomac  el  recueillies  sur  le  filtre,  et  les  matières  vomies. 
Apres  avoir  ajouté  de  l'eau  distillée,  on  fait  bouillir  pendant  une 
demi-heure,  en  ayant  soin  de  renouveler  l'eau  dans  la  cornue  a 
mesure  qu'elle  distille.  On  essaye,  à  l'aide  d'un  papier  de  tour- 
nesol, la  réaction  du  liquide  distille.  S'il  est  acide,  on  le  met 
de  côté.  Puis  ou  filtre  et  on  ajoute  le  liquide  filtré  à  celui  qui 
a  été  retire  de  l'estomac.  On  place  le  tout  dans  un  ballon  muni  d'un 
large  tube  recourbé  qui  se  trouve  adapté  à  un  réfrigérant  de  Lic- 
big,  el  on  distille  au  bain  d'Imité  jusqu'à  siccité,  en  ayant  soin  de 
ne  pas  élever  la  température  du  bain  d'huile  au  delà  de  150°. 
L'acide  passe  en  grande  partie  avec  les  dernières  portions  d'eau. 
On  constate  à  l'aide  du  papier  de  tournesol  la  réaction  du  liquide 
qui  a  passé  en  dernier  lieu,  puis  on  réunit  toutes  les  liqueurs  dis- 
tillées, et  on  les  précipite  par  l'azotate  d'argent.  On  recueille  le 
précipité  de  chlorure  d'argent,  on  le  lave,  on  le  desséche,  on  le 
fond  dans  une  capsule  de  porcelaine  préalablement  tarée,  puis  on 
le  pèse.  Ile  son  poids  on  déduit  celui  de  l'aride  clilorhydrique.  A 
100  grammes  de  chlorure  d'argent  correspondent  25", 4  d'acide 
cblorbydriquc  sec.  Il  est  indispensable  de  procéder,  dans  une  telle 
expertise,  par  la  méthode  quantitative.  Car  si  l'on  ne  parvenait  à 
découvrir  qu'une  petite  proportion  d'acide  chlorhydrique,  moins 
d'un  demi-gramme,  par  exemple,  il  serait  impossible  de  conclure 
à  un  empoisonnement,  par  la  raison  que  l'estomac,  renferme  nor- 
malement une  petite  quantilé  d'acide  chlorhydrique  libre.  C'est 
principalement  cet  acide  qui  détermine  l'acidité  du  suc  gastrique. 
Celte  circonstance  indique  assez  combien  l'expert  doit  apporter  de 
prudence  et  de  réserve  dans  ses  conclusions,  et  quelle  importance 
il  doit  attacher  aux  indications  puisées  dans  les  symptômes,  dans 
les  lésions  cadavériques,  dans  les  laits  de  la  cause,  dans  tout  ce 
qu'on  nomme  le  comme moratif. 

PROTOCtlLOnt'llE  DE  SOUFBE. 

S*CL 

Préparation.  —  Ou  prépare  ce  composé  en  faisant  arriver  un 
courant  de  chlore  lavé  et  desséché  avec  soin,  dans  du  soufre  que 
l'on  chauffe  dans  une  cornue  au-dessus  de  son  point  de  fusion.  Le 
col  de  la  cornue  s'engage  dans  un  récipient  tuiiulé  qu'on  refroidit. 

Le  courant  de  chloi*  arrivant  avec  lenteur,  il  se  forme  du  pro- 


PER CHLORURE  DE  SOUFRE. 


tni-lildi'iirp  de  pinifrc  ([ni  ilislille  tl^n*  le  iveipienl.  Vu  excès  de 
chlore  le  transformerait  en  pcrchlorurc.  Il  est  donc  nécessaire  de 
faire  arriver  le  chlore  avec  lenteur,  et  d'interrompre  l'opération 
avant  que  (ont  le  soufre  ail  disparu  de  la  cornue. 

Le  produit  recueilli  est  rectifie  plusieurs  fuis  jusqu'à  ce  que  son 
point  d'ebullition  soit  fixé  a  139*. 

Propriétés. —  1-e  protochlorure  de  soufre  ainsi  préparé  constitue 
un  liquide  jaune,  répandant  des  fumées  à  l'air,  doué  d'une  odeur 
à  la  fois  irritante  et  félide.  Sa  densité  esl  égale  a  !,628.  Il  bout 
à  139".  Sa  densité  de  vapeur  est  =  4,fi(W  (Dumas).  1  volume  de  va- 
peur de  chlorure  de  soufre  renferme  donc  1  volume  de  chlore  et 
1  volume  de  vapeur  de  soufre.  En  effet, 

Bi  l'on  ajoute  la  densité  de  chlore   2,44 

à  In  densité  de  la  sapeur  de  soufre  (à  1000°)...  2,22 

on  obtient  !c  nombre   M8 

Kn  équii  alenls.  lu  cmnpi  slllni:  du  pmt'jrhku  ure  de  soufre  est 
représentée  par  la  formule  S'CI,  qui  correspond  a  2  volumes. 

Mis  en  contact  avec  l'eau,  le  prnloehlorure  de  soufre  tombe  au 
fond  et  se  décompose  à  la  longue  eu  formant  de  l'acide  rhlorhy- 
drique,  du  soufre  et  de  l'acide  hypusulfureux,  qui  se  dédouble 
lui-même  en  soufre  cl  en  acide  sulfureux.  Il  se  dissout  dans  le 
sulfure  de  carbone,  dans  l'alcool  et  dans  l'élber.  Il  dissout  abon- 
damment le  soufre. 

L'arsenic  et  l'antimoine  le  décomposent  avec  production  de  cha- 
leur, et  formation  de  sulfure  et  de  chlorure  d'arsenic  ou  d'anti- 
moine. De  même  la  limaille  d'élain  et  le  mercure  le  décomposent 
énergiquement. 

Le  protochlorure  de  soufre,  mêlé  de  sulfure  de  carbone,  sert  à 
vulcaniser  le  caoutchouc. 

PERCE1L0HUHE  IIE  SOUFRE. 

Ce  corps  se  forme  lorsqu'on  fait  passer,  pendant  plusieurs  jours!, 
un  courant  de  chlore  sec  à  travers  du  prolochlorure  de  soufre.  Ce 
dernier  csteoiilenu  dans  une  cornue  tubulée  munie  d'un  récipient. 
La  cornue  doit  toujours  Pire  remplie  de  chlore,  et  l'appareil  entier 
doit  être  placé  dans  l'obscurité,  car  la  lumière  décompose  le  pro- 
duit. Dans  ces  conditions  on  voit  la  couleur  jaune  brun  du  prolo- 
chlorure passer  au  rouge,  cl  la  liqueur  augmenter  considérable- 
ment de  volume.  On  obtient  un  liquide  rouge  foncé,  mobile,  d'une 
densité  de  1,G20.  Expnsé  à  l'air,  ce  liquide  répand  des  fumées  et 
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ri(!paf;«  continuellement  du  chlore.  Son  odeur  irritante  participe  à 
la  fois  de  celle  du  chlore  et  de  celle  du  protochlorure  de  soufre. 
On  ne  peut  le  distiller  sans  altération.  Lorsqu'on  le  chauffe,  il  se 
dégage  d'abord  un  gaz  vert  foncé  et,  à  partir  de  20%  il  distille  un 
liquide  qui  est  d'abord  rouge,  mais  qui,  a  mesure  que  la  tempéra- 
ture s'élève,  prend  la  couleur  jaune  brun  du  protochlorure  de 
soufre  jusqu'à  ce  que  ce  dernier  passe  à  l'élat  du  pureté  lorsque  le 
thermomètre  est  a  138  ou  139°. 

Le  liquide  rouge  saturé  de  chlore  possède  une  composition  qui 
répond  a  la  formule  SSC1S.  D'après  ses  propriétés,  il  est  douteux 
qu'il  constitue  une  combinaison  définie.  M.  Carius  le  regarde 
comme  un  mélange  de  prolochlorurc  de  soufre  S!C1  avec  un  chlo- 
rure de  soufre  SCI2  correspondant  a  l'acide  sulfureux  SO*.  Mais  ce 
chlorure  n'a  pas  encore  été  isolé.  Il  existe  en  combinaison  avec 
certains  chlorures  métalliques  tels  que  le  chlorure  slannïque,  le 
perchlorure  d'antimoine,  etc.,  avec  lesquels  il  forme  les  chlorures 
doubles  SnCl'+âSCl»;  SbCL=4-3SGl*  (H.  Rose), 

BROME 

Le  brome  a  été  découvert  en  18311,  par  M.  Balard,  dans  les  eaux 
mères  des  nuirais  salants.  Par  la  nature  et  par  la  composition  des 
combinaisons  qu'il  peut  former,  cel  élément  vient  se  ranger  à  côté 
du  chlore.  Pourtant  ses  aftinilés  sont  moins  énergiques. 

Préparation.  —  On  obtient  le  brome  en  décomposant  le  bromure 
de  potassium  par  du  peroxyde  de  manganèse  et  de  l'acide  sulfu- 
rique.  La  réaction  est  la  mémo  que  celle  qui  se  produit  dans  la 
préparation  du  chlore  (page  105).  L'opération  s'effectue  dans  une 
cornue  munie  d'un  tube  en  S  et  a  laquelle  ou  adapte  un  récipient 
bien  refroidi  dans  lequel  le  brome  se  condense  {fig,  31).  La  cornue 
est  chauffée  sur  un  bain  de  sable.  L'acide  sulfurique,  étendu  de  la 
moitié  de  son  poids  d'eau,  y  est  introduit  par  petites  portions  par 
le  tube  en  S.  Dans  les  arts  on  tire  parti,  pour  la  préparation  du 
brome,  des  eaux  mères  des  soudes  de  varech  dont  on  a  déjà  ex- 

Propriotôï.  —  Le  brome  est  un  liquide  rouge  foncé  qui  se  soli- 
difie a. —  7°, 3.  11  bout  à  1)3°,  et  émet  a  la  température  ordinaire  des 
vapeurs  rouges  très-irrilantes,  car  il  possède,  même  il  froid,  une 
tension  de  vapeur  considérable.  Sa  densité  est  de  2,900  à  15",  el 
de  3,1872  à  0°  (J.  Pierre).  Celle  de  sa  vapeur  est  de  5,393.  Un  litre 
de  cette  vapeur  pèse  1,0  grammes. 


181  bhome. 

Mis  en  contact  avec  la  peau,  il  In  lâche  en  jaune  et  la  désorga- 
nise. Un  contact  de  quelques  instants  du  brome  avec  la  peau  sulTil 


pour  produire  une  inflammation.  Une  goutte  de  brome  adminis- 
trée a  un  oiseau  le  lue  immédiatement. 

Le  brome  se  dissout  dans  environ  'SJ  luis  son  poids  d'eau  à  15°, 
et  forme  une  solution  rouge  orangé.  A  une  basse  température  il  se 
combine  avec  l'eau  pour  former  un  hydrate  cristallisé  (lir-|- 10110) 
analogue  à  celui  du  chlore. 

Le  brome  se  dissout  dans  le  sulfure  de  carbone  et  dans  l'élher. 
Veut-on  découvrir  des  Iraces  d'un  bromure  dans  une  solution 
aqueuse,  par  exemple,  dans  une  eau  mère  d'eau  minérale,  on  y 
ajoute  avec  précaution  quelques  gouttes  d'une  solution  aqueuse  lie 
chlore,  qui  met  le  brome  eu  liberté.  On  agile  ensuite  avec  de 
l'éLher  la  liqueur  qui  s'est  colorée  en  jaune  ou  en  jaune  roogeâtre. 
Le  brome  se  dissout  alors  dans  l'élher  en  le  colorant  en  rouge. 
Dans  cette  expérience  il  faut  éviter  avec  soin  l'emploi  d'un  excès 
de  chlore. 

Le  brome  ressemble  au  chlore  par  son  affinité  pour  l'hydrogène, 
par  la  nature  cl  la  composition  des  [■nmbmaisnns  qu'il  peut  former 
avec  les  métalloïdes,  les  métaux  cl  les  matières  organiques.  11  se 
combine  directement  avec  l'hydrogène  lorsqu'on  le  fait  passer  en 
vapeur,  avec  ce  gaz,  sur  de  l'éponge  de  [ilaliiic  eliaullée  (Corcnwiii- 
der).  Comme  il  esl  plus  fixe  que  le  chlore,  ses  combinaisons  vola- 
tiles entrent  en  ébullilion  a  une  température  plus  élevée  que  les 
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combinaisons  correspond  an  les  du  chlore.  Par  chaque  équivalent 
de  brome  qui  remplace  un  équivalent  de  chlore  dans  un  composé 
volatil,  le  point  d'ébullition  s'élève  de  32°  (Hcrmann  Kopp).  Le 
brome  al  laque  les  matières  organiques  en  s'cmparant  de  leur 
hydrogène.  Comme  le  chlore,  il  décolore  la  teinture  de  tournesol, 
le  sulfate  d'indigo,  etc. 

C01IPOSÉS  OXÏGÉNÉS  DU  BROME. 

On  en  connaît  deux  :  l'acide  hydrobromeux  et  l'acide  bromique, 
qui  correspondent  aux  acides  hjpochloreux  et  chlorique. 

ACIDE  HÏPOBIIOMEUX. 
BrtIO*  =:  BrO.UO. 
Ce  corps,  dont  l'existence  a  été  signalée  par  M.  Balard,  n'est 
connu  qu'à  l'état  d'hydrate.  Il  prend  naissance  lorsqu'on  agite  de 
l'eau  de  brume  avec  un  excès  de  solution  d'azotate  d'argent.  Il  se 
forme  du  bromure  d'argent  et  de  l'acide  hypubromeux  qui  reste 
en  solution. 

AgAgû»   +   a"°   +   2Gr   =    "rll0i.  +   AzItO"    +  AgBr. 

En  distillant  la  solution  sous  une  pression  de  •JO0""  on  obtient 
un  liquide  jaune  paille  doué  de  propriétés  (lé  roi  tirantes  éner- 
giques (W.  Dancer).  Ce  liquide  est  une  solution  d'acide  hypobro- 
meux  BrHÛ»  =  JlK>,HO. 

Cet  acide  se  forme  pareillement  lorsqu'on  agite  de  l'eau  de 
brome  avec  de  l'oxyde  mercurique  finement  pulvérisé.  Il  se  forme 
du  bromure  de  mercure,  et  la  solution  distillée  sous  une  pression 
de  40""°  donne  une  solution  jaune  d'acide  hypobromeux.  On  n'a 
pas  pu  obtenir  cet  acide  a  l'état  anhydre. 

ACIDE  BROMJQl'E. 

BrllO»  =  DrO*,IIO. 
Préparation.  —  L'acide  bromique  prend  naissance  lorsqu'on  fait 
réagir  le  brome  sur  une  solution  concentrée  de  potasse  caustique. 
Il  se  forme  du  bromure  et  du  biomate  qui  se  précipite  en  grande 
partie. 

Pour  préparer  l'acide  bromique,  on  décompose,  par  l'acide  sul- 
furique,  le  bromale  de  baryte  dissous  dans  l'eau.  Du  sulfate  de  ba- 
ryte se  précipite  et  l'acide  bromique  reste  eu  solution.  On  Ûllre  el 
on  évapore  la  liqueur  filtrée  a  une  douce  chaleur  et  finalement 
dans  le  vide  (Balard).  On  peut  aussi  décomposer  une  solution  bouil- 
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lanlc  de  bruinât  e  de  potasse  par  l'acide  hydrolluosilieiquc  (Lcrwig). 
On  opère  comme  on  l'a  indiqué  page  172.  L'acide  bromique  ainsi 
obtenu  sert  à  préparer  le  bromaie  de  baryte. 

Propriété».  —  L'acide  bromique  le  plus  concentré  possible  se 
présente  sous  forme  d'un  liquide  sirupeux  Ires-acide.  Il  rougit 
fortement  la  teinture  de  tournesol  et  la  décolore  au  bout  de  quel- 
que temps.  A  100°  déja,jl  se  décompose  en  brome  et  en  oxygène. 
Les  corps  avides  d 'oxygène  tels  que  les  acides  sulfureux  et  phos- 
phoreux le  réduisent  facilement  en  mettant  le  brome  en  liberté  et 
en  se  transformant  en  acides  sulfurique  et  phosphorique.  Il  est 
pareillement  décomposé  par  les  hydraeides  ;  en  un  mot,  il  constitue 
un  agent  d'oxydation  Irés-éncrgique,  et  présente  la  plus  grande 
analogie  avec  l'acide  chloriqtic. 

acide  DROMinDnigcE. 
HBr. 

Préparation.  —  On  uc  peut  point  obtenir  ce  corps  en  faisant 
réagir  l'acide  sulfurique  sur  lé  bromure  de  sodium;  car  l'acide 
bromhydrique  est  décomposé  en  partie  par  l'acide  sulfurique,  en 
eau,  brome  et  acide  sulfureux.  C'esl  en  faisant  réagir  l'eau  sur 
le  bromure  de  phosphore  qu'on  obtient  l'acide  bromhydrique. 
Pour  cela,  on  se  sert  d'un  tube  présentant  une  double  courbure 
32). 


Ftg.  32. 


Dans  l'une  C  on  introduit  des  bâtons  de  phosphore  que  l'on  a 


IODE. 


soin  de  séparer  par  des  fragments  de  verre  humilies. Dans  l'autre  A 
on  place  du  brome.  Le  tube  étant  fermé  à  un  bout  par  un  bouchon 
.'I  portant  à  l'autre  un  lobe  dr  dé^HKetiu-nl,  on  clwuHV  doucement 
le  brome  de  manière  à  le  faire  entrer  en  éliullition.  Sa  vapeur  ar- 
rive au  contact  du  phosphore  cl  s'y  combine  pour  former  du  bro- 
mure de  phosphore;  mais  celui-ci  est  instantanément  décomposé 
par  l'eau  de  manière  à  former  de  l'aride  phosphoreux  et  de  l'acide 
bromhydrique, 

PhBr'   -f   (MO  =  PhHW   +  3HRr. 

Prolabromara  Ac:de  Acida 

de  jibaipborc.  phoipborcai.  bromhjdtiqDa. 

Ou  recueille  le  gaz  brombvdrique  dans  des  éprnuvctles  remplies 
de  mercure. 

Propriétés.  —  L'acide  bromhydrique  est  un  gaz  incolore  qui 
répand  a  l'air  d'épaisses  fumées  blanches.  Sa  densité  est  égale  à 
2,73.  Un  litre  de  ce  gaz  pèse  3",547.  fi  se  liquéfie  a  —  73°  et  peut 
se  solidifier  à  une  plus  basse  température  (Faraday).  Il  est  formé 
de  volumes  égaux  de  brome  et  d'hydrogène  unis  sans  condensa- 
lion.  Sa  composition  répond  par  conséquent  a  celle  de  l'acide 
chlorhydrique.  Il  est  très-syluble  dans  l'eau.  Sa  solution,  très-con- 
centrée, fume  a  l'air  et  abandonne  de  l'acide  bromhydrique  lors- 
qu'on la  chauffe.  Le  point  d'ébullifion  s'élève  pou  a  peu  a  136°.  A 
cette  température,  l'acide  liquide  passe  sans  altération.  Il  possède 
alors  une  densité  de  1,-486.  Le  chlore  le  décompose  en  formant  de 
l'acide  chlorhydrique  et  en  mettant  le  brome  en  liberté. 

IODE 

L'iode  a  été  découvert  en  1811  par  Courtois,  fabricant  de  sal- 
pêtre. Ce  sont  les  travaux  mémorables  de  Gav-Lussae,  entrepris 
en  1813  cl  en  1814,  qui  ont  fixé  nos  connaissances  sur  la  nature  et 
les  principales  propriétés  de  ce  corps  simple.  La  piace  de  l'iode 
est  marquée  a  coté  du  chlore  et  du  brome  :  suivant  l'ordre  des 
affinités  on  doil  le  ranger  après  le  brome. 

Il  est  très-répandu  dans  la  nature. 

Le  règne  minéral  nous  l'olfre  en  combinaison  avec  divers  mé- 
taux tels  que  l'argent,  le  mercure,  le  potassium,  le  sodium.  Les 
iodurcs  alcalins  existent,  en  petites  quanlilés,  dans  le  salpêtre  du 
Chili,  dans  certains  sels  gemmes,  dans  beaucoup  d'eaux  minérales, 
dans  l'eau  de  la  mer  et  dans  beaucoup  d'eaux  douces.  L'iode  libre 
a  été  rencontré  dans  une  roche  doloraitiquc  des  environs  de  Saxon 
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(Valais),  roche  qui  émet  continuellement  des  traces  de  tapeur 
d'iode  (0.  Henry).  On  a  aussi  constaté  de  l'iode  libre  dans  les  va- 
peurs des  fumerolles  de  Vulcano,  dans  l'Ile  de  ce  nom.  M.  Chalin 
a  rencontré  de  petites  quantités  d'iodures  alcalins  dans  tes  cendres 
d'une  foule  de  plantes.  Les  végétaux  aquatiques,  et  principalement 
les  plantes  marines,  sont  celles  qui  renferment  la  plus  grande  quan- 
tité d'iodures. 

On  rencontre  aussi  de  l'iode  dans  les  éponges  et  dans  l'huile  de 
foie  de  morue. 

Préparation  de  l'iode. — On  retire  généralement  ce  corps  des  eaux 
mères  des  soudes  de  varechs,  c'rst-a-dire  de  la  solution  obtenue 
en  lessivant  1rs  cendres  îles  varechs,  et  qui  a  déjà  laissé  déposer, 
par  nue  de  cristallisation  successive,  divers  sels,  tels  que  les  sul- 
fates et  chlorures  de  sodium  et  de  potassium,  le  carbonate  de 
soude,  l.'iodure  de  potassium  y  existe  en  pins  petite  quantité  que 
les  sels  précédents  :  il  se  concentre  donc  dans  les  eaux  mères.  Pour 
l'en  retirer,  on  traite  celles-ci  par  un  courant  ménagé  de  gaz  chlore 
tant  qu'il  met  de  l'iode  en  liberté.  Ce  corps  se  dépose  sous  forme 
d'une  matière  noire  pulvérulente.  On  évite  avec  soin  un  excès  de 
chiure  qui  redissoudrait  de  l'iode  a  l'état  de  chlorure. 

Un  autre  procédé  consiste  à  mélanger  les  eaux  mères  des  soudes 
de  varechs  avec  de  l'acide  azotique  ordinaire  c!  à  chauffer  légère- 
ment le  mélange.  L'ioduru  de  potassi       est  décomposé  dans  ce 

cas  par  l'acide  azotique;  il  se  forme  de  l'azotate  de  potasse,  il  se 
dégage  de  l'acide  hypriiiunliquc,  et  l'iode  est  mis  en  liberté. 
2ÀlH0«   +    Kl   =   ÀzKO»   +   H'O'    +■   AzO*   +  ^  1^ 

Après  avoir  recueilli  l'iode,  on  le  t'ait  égoulter,  on  le  dessèche, 
puis  on  le  sublime  dans  des  cornues  en  grès. 

On  peut  aussi  appliquer  à  la  préparation  de  l'iode  le  procédé 
qui  sert  a  retirer  le  chlore  du  chlorure  de  sodium.  Il  consiste  à 
traiter  l'ïodurc  de  polassium,  ou  les  eaux  mères  qui  en  renferment, 
par  le  peroxyde  de  manganèse  et  l'acide  sulfurique. 

Propriétés  de  l'iode.  —  L'iode  obtenu  par  sublimation  se  pré- 
sente sous  la  forme  de  paillettes  ou  de  lames  cristallines,  à  surface 
brillante,  d'un  bleu  grisâtre  foncé,  d'une  densité  de  1.1M8  h  IT. 
Un  peut  l'obtenir  cristallisé  en  octaèdres  rhomboïdaux  en  aban- 
donnant a  l'air  une  solution  d'acide  iodhydrique  (page  1!I0).  L'iode 
fond  a  107"  eu  formant  un  liquide  presque  noir.  Il  bout  a  envi- 
ron 175'.  Ses  vapeurs  sont  d'un  très-beau  violet.  Elles  possèdent 
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une  tension  Irés-sensible  a  la  température  ordinaire.  L'atmosphère 
des  flacons  où  l'on  conserve  l'iode  présente  nue  légère  teinte  vio- 
lacée. La  densité  de  la  vapeur  d'iode  est  =  8,7 1 (i.  Un  litre  de  cette 
vapeur  pesé  H<*,32. 

Lïode  est  très-peu  suliilile  dans  l'eau;  r<-llc- ci  n'eu  dissout 
que  la  solution  possède  une  routeur  hnin  clair.  L'alrool  et 
l'cllicr  disM>lu-ul  l'"irlc  [dus  abnuduninti-sit  eu  formant  des  solu- 
tions brun  fonce.  !.c  sulfure  de  carbone,  la  benzine,  le  naphlc,  le 
chloroforme  le  dissolvent  en  prennnl  une  belle  couleur  violette. 

L'iode  se  dissout  abondamment  dans  tes  solutions  d'acide  > ml  hy- 
drique et  des  iodures  des  métaux  alcalins.  Lorsqu'on  le  fait  digé- 
rer avec  une  solution  d'iodure  de  potassium  on  obtient  une  liqueur 
d'un  brun  foncé  qui  renferme  re  que  l'on  nomme  l'induré  de  po- 
tassium induré. 

Une  des  réactions  les  plus  caractéristiques  'de  l'iode,  c'est  de 
colorer  l'amidon  en  bleu  foncé.  Rien  n'est  comparable  il  la  sensi- 
bilité de  cette  réaction  égnlrmcnt  applicable  h  la  recherche  de 
l'iode  libre  et  à  celle  des  indurés  solublcs.  S'agit-il  de  découvrir 
dans  une  liqueur  des  traces  d'un  iodure  alcalin,  on  commence  par 
y  ajouter  une  décoction  filtrée  d'amidon,  et  puis  on  y  verso  une 
goutte  d'eau  chlorée,  ou  mieux  encore,  on  fait  arriver  a  la  surface 
de  la  liqueur  une  petite  quantité  de  chlore  gazeux,  l.'iodc  est  mis 
en  liberté  et  développe  instantanément,  au  contact  de  l'amidon, 
une  belle  couleur  bleue.  11  es!  importait  d'éviter  l'intervention 
d'un  excès  de  chlore,  qui  ferait  disparaître  la  coloration.  On  peut 
d'ailleurs  substituer  au  chlore  l'acide  azotique,  qui  décompose  pa- 
reillement l'iodure  de  potassium,  comme  omis  l'avons  indiqué  plus 
haut. 

Action  de  l'iode  sur  l'économie  animale.  —  L'iode  est  une  sub- 
stance irritante.  Appliqué  sur  la  peau,  il  la  colore  en  jaune.  Une 
action  prolongée  déterminerait  des  effets  corrosifs.  Mis  en  contact 
avec  les  membranes  muqueuses  ou  séreuses,  il  pruduil  des  inflam- 
mations locales.  Une  fois  absorbé,  soit  par  la  peau,  soit  par  les 
muqueuses,  il  cause  des  symptômes  trés-sensiblcs  d'excitation  gé- 
nérale. L'ingestion  souvent  répétée  de  petites  doses  de  prépara- 
tions iodées  peut  produire  des  accidents  varies,  tels  qu'un  amai- 
grissement rapide,  des  palpitations,  de  la  boulimie,  une  grande 
irritabilité  nerveuse,  etc.  L'ensemble  de  ces  phénomènes  a  été  dé- 
signé sous  le  nom  ti'iodisme  chronique. 

Administré  ù  haute  dose,  l'iode  produit  des  accidents  toxiques, 
Ortila  a  vu  constamment  périr  des  chiens  auxquels  il  avait  donné 
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4  grammes  d'iode  et  lié  l'œsophage.  Lorsque  celle  dernière  opéra- 
tion n'est  pas  faite,  les  animaux  ne  succombent  pas,  parce  qu'ils 
rejettent  par  les  vomissements  la  plus  grande  partie  du  poison. 

L'iode  a  été  introduit  dans  la  thérapeutique  par  Coindet  de  Ge- 
nève. Ce  médecin,  ayant  >up]m-r  que  IVI'lirarilé  île  l'éponge  calci- 
née dans  le  traitement  du  goitre  clail  due  à  l'iodurc  de  potassium 
que  renferme  eelte  substance,  eut  l'idée  d'administrer  aux  goitreux 
de  l'iode  sous  forme  de  teinture.  Le  succès  répondit  a  son  attente, 
et  depuis  ses  travaux,  l'iode  a  pris  pince  parmi  les  médicaments 
altérants  et  résolutifs  les  plus  surs.  C'est  principalement  à  l'étal 
d'ioiîure  de  potassium  qu'on  l'administre  aujourd'hui  dans  le  trai- 
tement du  goitre,  des  scrophules  cl  de  la  syphilis,  etc. 

La  teinture  d'iode  est  souvent  employée.  Elle  se  donne  à  l'inté- 
rieur; mais  elle  sert  principalement  pour  les  injections.  On  l'intro- 
duit fréquemment  dans  les  cavités  closes;  car  elle  détermine  l'in- 
flammation adlu'-Mvi'  des  membranes  séreuses.  C'csl  ainsi  qu'elle 
est  employée  avec  le  plus  grand  succès  dar.s  le  traitement  de  l'hy- 
drocele  (Velpcau). 


L'acide  périodique  (Mil j; mis  H  Aiiuiirnnuller). ,    1HO'  =  I0;,I10. 
ACIDE  lODIQl'E. 
IHO'  =  lO'.HO. 

C'est  le  plus  important  des  composés  oxygénés  de  l'iode.  Il  prend 
naissance  lorsqu'on  traite  l'inde  par  des  réactifs  oxydants  énergi- 
ques, tels  que  l'acide  azotique  très- concentré  ou  un  mélange  de 
chlorate  de  potasse  et  d'acide  azotique.  Il  se  forme  aussi,  par 
l'action  d'un  excès  de  chlore,  sur  l'iode  en  présence  de  l'eau. 
|  4.  as  +  eHO  =  W0«  +  ÎHCI. 

Enfin  il  prend  naissance,  en  même  temps  que  les  todurcs  alca- 
lins, par  l'action  de  l'iode  sur  les  alcalis  caustiques. 

M.  Millon  a  indiqué  le  procédé  suivant  pour  la  préparation  de 
ce  composé.  (In  introduit  dans  un  hatlon  Mil  grammes  d'iode,  "ô 
grammes  de  chlorate  de  potasse  et  400  grammes  d'eau,  et  i  gram- 
me d'acide  azotique;  on  porte  ce  mélange  a  l'ébullition  et  on  fait 
bouillir  jusqu'à  ce  que  tout  dégagement  de  chlore  ait  cessé  et  que 
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l'iode  ail  disparu.  Ce  dernier  esl  alors  transformé  en  aride  iodiqne. 
Pour  le  séparer,  on  ajoute  au  liquide  une  solution  de  !K>  grammes 
d'azotate  de  baryte  :  il  se  forme  un  précipité  d'iodale  de  baryte, 
qu'on  laisse  déposer  et  qu'on  lave  à  plusieurs  reprises,  par  décan- 
tation, avec  de  l'eau  froide.  Puis  on  y  ajoute  1(1  grammes  d'acide 
sulfuiïqne  étendu  de  ISO  grammes  d'eau  distillée  :  il  se  forme  du 
sulfate  rte  baryte  insoluble,  et  l'acide  iodique,  mis  en  liberté,  se 
dissout  dans  l'eau.  En  évaporant  la  liqueur,  on  l'obtient  à  l'état 
cristallisé. 

Dans  cette  opération,  l'acide  azotique  met  d'abord  en  liberté  une 
petite  quantité  de  l'aride  chimique  du  chlorate  de  potasse.  Ce  der- 
nier acide,  très-instable,  cède  son  oxygène  a  l'iode  et  est  réduit 
à  l'état  de  chlore  qui  se  dégage.  L'acide  iodique  formé  réagit  â 
son  tour  sur  une  nouvelle  portion  de  chlorate  de  potasse,  et  met 
une  nouvelle  quantité  d'acide  chlorique  en  liberté.  Ainsi,  la  dé- 
composition du  chlorate  de  potasse,  commencée  par  l'acide  azo- 
tique, esl  continuée  par  l'acide  iodique  et  n'est  terminée  qu'au 
moment  où  l'iode  a  été  transformé  entièrement  en  acide  iodique. 

L'acide  iodique  est  solide  cl  cristallise  en  tables  hexagonales. 
Chauffé  à  170°,  il  perd  de  l'eau  et  se  convertit  en  acide  iodique  an- 
hydre I03.  Au  rouge  sombre,  il  se  décompose  en  iode  et  en  oxy- 
gène. Il  est  soluble  dans  l'eau.  La  dissolution  rougit  le  tournesol 
et  le  décolore  ensuite.  Les  corps  réducteurs  décomposent  l'acide 
iodique  avec  une  grande  facilité.  Lorsqu'on  mêle  sa  dissolution 
avec  de  l'acide  sulfureux,  il  se  précipite  instantanément  de  l'iode, 
et  il  se  forme  de  l'acide  sulfurique. 

ACIDE  IODHVDRJQUE. 
III. 

On  prépare  l'acide  iodhydrique  par  la  réaction  de  l'iode  sur  le 
phosphore  en  présence  de  l'eau.  On  introduit  dans  une  cornue 
tabulée,  munie  d'un  bouchon  de  verre  et  au  col  de  laquelle  on  a 
soudé  un  tube  de  verre  recourbé  à  angle  droit,  du  phosphore 
amorphe  en  poudre;  on  le  recouvre  d'une  légère  couche  d'eau, 
puis  on  y  ajoute  de  l'iode.  A  l'aide  d'une  dimee  chidciir  ni  oiitirnl 
un  courant  régulier  de  gaz  iodhydrique  qu'on  fait  arriver  dans  des 
flacons  parfaitement  secs,  comme  s'il  s'agissait  de  préparer  du 
chlore  (Personne). 

Dans  cette  réaction,  l'acide  iodhydrique  se  forme  par  suite  de  la 
décomposition  de  i'eau;  l'oxygène  de  celle-ci  se  porte  sur  le  phos- 
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phore  pour  former  de  l'acide  phosphoreux,  l'hydrogène  se  com- 
bine avec  l'iode. 

Ph  +  1»  +  H«0«  =  PhHW  +  3HI. 
S'agit-il  de  préparer  une  solution  d'acide  iod hydrique,  on  peut 
faire  arriver  le  gaz  iodhydrique  dans  do  l'eau  distillé»  refroidie. 
On  peut  aussi  diriger  un  courant  de  gai  sulfhydrique  dans  de 

sulfuré  abandonne  son  hydrogène  à  l'iode  et  lé  soufre  se  préci- 
pite. L'acide  iodhydrique  formé  reste  en  dissolution  dans  l'eau.  La 
poudre  d'iode  étant  très-dense,  il  importe  de  la  remuer  souvent 
avec  une  baguette  de  manière  a  la  suspendre  dans  le  liquide, 
us  +  i  =  m  +  S. 

Dès  que  l'iode  a  disparu  et  que  la  liqueur  est  devenue  parfaite- 
ment incolore,  on  chauffe  pour  chasser  l'excès  d'hydrogène  sul- 
furé, puis  on  filtre  sur  de  l'amiante. 

Propriétés  da  l'acide  iodbydriqua.  —  L'acide  iodhydrique  est  un 
gaz  incolore  qui  répand  à  l'air  d'épaisses  fumées  blanches.  Sa 
densité  est  do  4,413.  Elle  est  égale  a  la  demi-densité  de  l'iode  plus 
la  demi-densité  de  l'hydrogène,  ce  qui  prouve  qu'un  volume  de 
gaz  iodhydrique  renferme  un  demi-volume  de  vapeur  d'iode  uni 
sans  condensation  a  un  demi-volume  d'hydrogène.  Cette  compo- 
sition est  analogue,  comme  ou  le  voit,  à  celle  des  acides  ehloi'hy- 
drique  et  bromhydrique. 

Le  gaz  iodhydrique  n'est  point  permanent.  Sous  une  forte  pres- 
sion ou  par  l'action  d'un  froid  inlcnse,  il  se  condense  en  un  liquide 
jaunâtre  qui  peut  même  se  solidifier.  L'oxygène  sec  le  décompose 
à  une  température  élevée  eu  formant  de  l'eau  et  en  mettant  l'iode 
en  liberté.  Humide,  il  le  décompose  déjà  a  la  température  ordi- 
dinaire. 

La  solution  aqueuse  d'acide  iodhydrique  est  un  liquide  incolore 
lorsqu'elle  vient  d'être  préparée.  Saturée,  elle  est  très-dense  et 
répand  a.  l'air  d'abondantes  fumées.  Chauffée,  elle  perd  une  por- 
tion de  son  gaz  et  distille  ensuite  sans  altération  a  126°. 

Lorsqu'on  abandonne  h  l'air  une  solution  d'acide  iodhydrique, 
elle  se  colore  fortement  en  brun  :  l'iode  mis  en  liberté  commence 
par  se  dissoudre  dans  l'acide  iodlivdrique  en  excès.  Mais  à  mesure 
que  celui-ci  se  décompose  en  absorbant  l'oxygène  de  l'air,  il  laisse 
déposer,  en  beaux  octaèdres,  l'iode  qu'il  tenait  en  dissolution. 

Le  chlore  et  le  brome  s'emparent  immédiatement  de  l'hydro- 
gène de  l'acide  iodhydrique  et  mettent  l'iode  en  liberté. 


OigiiizM  by  Google 
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Le  potassium,  fe  zinc,  le  fer,  le  mercure,  l'argent,  elc.,  décom- 
posent l'acide  iod hydrique  en  dégageant  l'hydrogène.  Lorsque, 
d'après  M.  H.  Dcvillc,  on  plonge  une  lame  d'argent  dans  une  solu- 
lion  concentrée  d'acide  iodhydrique.  elle  se  couvre  peu  a  peu  de 
cristaux  d'iodure  d'argent  et  donne  lieu  a  un  dégagement  d'hydro- 
gène. L'acide  sulfurique  décompose  facilement  l'acide  iodhydrique 
en  mettant  l'iode  en  liberté. 

sno«  +  Itt  =  rPÛ*  +  ^SO*  +  [  i. 

L'acide  azotique  et  d'autres  acides  oxygénés  en  opèrent  de  même 
la  décomposition.  Avec  l'acide  iodique  i!  forme  immédialement  de 
l'eau  et  de  l'iode. 

III06  +  ÏHI  =  61  +  6H0. 

10DURES  DE  SOUFRE. 

Lorsqu'on  dissout  le  soufre  et  l'iode  dans  le  sulfure  de  carbone 

dans  les  pin]  mtï  il  ms  de  (  rquivali'til  du  premier  eoi'ps  et  île  .'i  équi- 
valents du  second,  et  qu'un  laisse  évaporée  le  sulfure  de  carbone, 
on  obtient  des  prismes  rhiiiiitjoïduux  d'un  iodure  de  soufre  défini 
SI3.  Ces  cristaux  ressemblent  à  ceux  de  l'iode.  Chauffés  sur  la  lame 
de  platine  ils  se  décomposent  :  l'iode  se  volatilise  et  il  reste  une 
goutte  de  soufre  (Landolt,  Latriers). 

D'un  autre  côté,  M.  Guthrie  a  obtenu  un  iodure  de  soufre  S'I, 
en  faisant  réagir  l'induré  d'élhyle  sur  le  chlorure  de  soufre  S*C1.  Il 
se  forme,  par  double  décomposition,  du  chlorure  d'élhyle  et  de 
l 'iod lire  de  soufre  qui  se  dépose  en  beaux  cristaux  tabulaires. 

Ou  a  employé,  en  médecine,  un  iodure  de  soufre  auquel  on 
attribue  de  même  la  composition  SI.  On  obtient,  en  chauflanl 
doucement,  un  mélange  d'iode  (1  équivalent)  et  de  soufre  (2  équi- 
valents) jusqu'à  fusion.  Ainsi  préparé,  l'iodttre  de  soufre  constitue 
une  masse  brune  cristalline. 

CHLORURES  D'IODE. 

On  en  connaît  deux  :  un  protochlorure  ICI  et  un  perchlorurc 
ICI3.  Le  premier  est  liquide  et  se  forme  lorsqu'on  traite  l'iode  par 
l'eau  régale  concentrée.  La  liqueur  étendue  d'eau  est  agitée  avec 
tic  l'élher  qui  extrait  le  protochlorure  d'iode  et  l'abandonne  après 
l'évaporalion  sous  forme  d'un  liquide  rouge  brun  (Bunsen). 

On  obtient  le  perchlorure  d'iode  en  faisant  passer  un  courant  de 
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chlore  sec  sur  de  l'iode  jusqu'à  eu  que  celui-ci,  qui  devient  d'abord 
liquide  cl  prend  une  couleur  rouge  brun,  soil  transformé  en  une 


Le  chlore,  le  brome  el  l'iode  que  nous  venons  d'étudier  présen- 
tent une  analogie  frappaidf  dans  leurs  propriétés  chimiques,  dans 
ce  qu'on  pourrait  appeler  leurs  fonctions.  Cette  analogie  se  révèle 
surtout  dans  la  composition  des  combinaisons  qu'ils  forment  avec 
d'autres  corps  simples,  notamment  avec  l'hydrogène  el  l'oxygène. 
Nous  avons  vu  que  les  acides  rhlorhydrique,  brom hydrique  et 
iodhydrique  sont  formés  de  volumes  égaux  de  chlore,  de  brome  et 
d'iode  unis  sans  condensation. 

HCt  =  4  vol.  formes  de  2  vol.  de  chlore  et  2  vol.  d'hydrogène. 
IIBr  =  4  vol.  —  rte  brome  — 

Hl  =  4  vol.         —  d'iode  — 

En  outre  les  acides  chlorique,  bromique,  iodique,  d'un  côté  ;  les 
acides  perchlorique  el  périodique  de  l'autre,  présentent  une  com- 
position analogue.  Il  en  est  ainsi  des  chlorures,  bromures  etiodurcs 
métalliques;  ces  composés  sont  généralement  isomorphes  et  se 
rapprochent  des  sels  par  leurs  caractères  physiques. 

Si  les  trois  corps  dont  il  s'agit  sont  semblables  par  la  nature  des 
combinaisons  qu'ils  peuvent  former,  on  remarque  une  différence 
frappante  dans  l'énergie  des  réactions  qu'ils  provoquent.  Dans 
l'ordre  des  affinités  ils  se  Irouvent  placés  comme  il  suit  : 

Chlore, 
Brome, 
Iode. 

En  elfet,  le  chlore  déplace  le  brome  de  ses  combinaisons  avec 
l'hydrogène  et  avec  les  métaux,  el  ainsi  fait  le  brome  à  l'égard  de 
l'iode.  Il  existe  un  corps  qui  se  rapproche  des  précédants  par  la 
composilion  de  la  combinaison  qu'il  forme  avec  l'hydrogène.  Par 
l'énergie  de  ses  afQnités,  il  l'emporte  sur  le  chlore  lui-même.  Ce 
corps  est  le  fluor. 

FLUOR 

On  ne  connail  pas  ce  corps  à  l'étal  de  liberté  malgré  les  tenta- 
lires  nombreuses  qui  uni  été  faites  pour  l'isoler.  A  l'état  de  com- 
binaison il  est  assez  répandu  dans  la  nature.  Le  spath-fluor  ou 
fluorure  de  calcium  est  un  minéral  commun,  le  fluorure  double 
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d'aluminium  et  de  sodium  (cryolile)  existe  en  amas  considérables 
au  Groenland.  On  a  trouvé  des  traces  de  fluorures  dans  les  eaux  de 
la  mer,  dans  quelques  eaux  minérales,  dans  les  cendres  des  végé- 
taux et  même  dans  certains  tissus  de  l'économie,  tels  que  le  tissu 
osseux  et  l'émail  des  dents.  Les  fluorures  sont  isomorphes  avec 
les  chlorures,  bromures  et  iodures  correspondants,  circonstance 
qui  explique  la  diffusion  du  fluor  dans  la  nature. 

Telle  est  l'énergie  des  affinités  du  fluor  qu'il  se  combine  avec 
presque  tous  les  corps  simples  cl  avec  tous  les  mélaux,  même  avec 
le  platine,  et  qu'il  décompose  la  plupart  des  corps  composés.  De 
là  les  difficultés  qu'on  éprouve  a  le  mettre  en  liherté  et  surtout  à 
le  recueillir  et  à  renfermer  dans  un  vase  une  fois  qu'il  est  isolé. 
Comme  il  attaque  immédiatement  les  vases  de  verre,  on  a  essayé, 
d'après  le  conseil  de  sir  H.  Davy.  de  le  meltre  en  liberté  et  de  le 
recueillir  dans  de  petils  vases  de  spath-fluor  transparent.  C'est  ce 
qu'a  tenté  M.  Louyet  qui  admet  que  le  fluor  constitue  un  gaz  inco- 
lore, odorant,  et  qu'il  décompose  l'eau  a  froid  et  dans  l'obscurité. 

Parmi  les  combinaisons  que  forme  le  fluor,  la  plus  importante 
est  l'acide  tluorhydrique. 


Préparation.  —  On  introduit  dans  la  panse  d'une  cornue  de  plomb 
formée  de  deux  pièces,  du  fluorure  de  calcium  (spath-fluor,  filiale 
de  chaux)  réduit  en  poudre  fine,  et  de  l'acide  suirurique,  et  on 
remue  le  mélange  avec  une  baguette  en  bois,  de  manière  a  former 
une  bouillie  épaisse;  puis  on  ajuste  le  dome  de  la  cornue  (fig.  33) 


qui  s'adapte  a  frottement  dans  la  pièce  inférieure;  on  place  la  cor- 
nue sur  un  fourneau;  on  engage  le  col  dans  un  récipient  en  plomb 
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courbé  en  U,  qu'on  entoure  d'un  mélange  réfrigérant.  L'appareil 
étant  ainsi  disposé,  on  colle  dos  bandes  de  papier  autour  des  join- 
tures, ou  mieux  on  les  garnit  de  mastic  de  vitrier,  puis  on  chauffe 
doucement  le  fond  de  la  cornue.  L'acide  sulfurique  décompose 
alors  le  fluorure  de  calcium  avec  formation  d'acide  fluorhydrique 
et  de  sulfate  de  chaux. 

SHOt  +  CaFI  =  SCaO'  +  HÏT. 

Acide         F)»  on»         S  cl  [ut  Atldi 
mirdri^uo.     di  eilcium.       dt  ttuoj.  Ilaorliidrlqiu. 

L'acide  fluorhydrique  se  dégage  et  va  se  condenser  dans  le  réci- 
pient. On  le  conserve  dans  des  flacons  de  plomb. 

Propriétés.  —  Ainsi  préparé,  l'acide  fluorhydrique  constitue  un 
liquide  très-acide,  qui  répand  à  l'air  d'épai^is  ruinées.  Sa  densité 
est  =  1,06.  Il  reste  liquide  aux  plus  basses  températures.  Il  bout 
à  15°.  Sa  composition  est  exprimée  par  la  formule  HF1  qui  répond 
à  celle  des  acides  chlorbydrique,  bro  ni  hydrique,  iodhydrique.  Son 
affinité  pour  l'eau  est  si  grande  que  chaque  poulie  d'acide  qu'on  y 
verse  produit  un  sifflement  comme  ferait  un  fer  rouge.  L'acide 
fluorhydrique  attaque  un  très-grand  nombre  de  corps,  notamment 
le  verre  qu'il  corrode.  Celte  propriété  soi  t  à  le  reconnaître  et  à  déce- 
lerde  petites  quantités  de  fluorà  l'étal  de  fluorure.  Les  matières  ren- 
fermant les  (luorurcs  sont  introduites  dans  une  capsule  en  platine 
avec  de  l'acide  sulfurique;  la  capsule  est  ensuite  recouverte  d'une 
lame  de  verre  enduile  d'une  couche  de  cire,  sur  laquelle  on  a  tracé, 
à  l'aide  d'une  aiguille,  des  caractères  ou  un  dessin.  Par  l 'action 
d'une  douce  chaleur  l'aride  fliiorhyili  iqui'  se  dégage,  et  va  attaquer 
le  verre  partout  où  il  est  mis  à  nu  par  la  pointe  de  l'aiguille.  Au 
bout  de  quelques  minutes,  on  enlève  la  couche  de  cire  après  l'avoir 
fondue,  et  on  voit  apparaître  en  creux  dans  l'épaisseur  du  verre 
les  traits  qu'on  a  tracés.  M.  Nicklès  a  proposé  récemment  de  rem- 
placer, pour  la  recherche  du  fluor,  la  lame  de  verre  par  une  lame 
de  quartz  (acide  silicique  pur). 

La  propriété  que  possède  l'acide  fluorhydrique  d'attaquer  le 
verre  motive  son  emploi,  dans  les  arts,  pour  la  gravure  sur  verre. 

Action  de  l'acide  fluorhydrique  sur  l'économie  animale.  —  L'acide 
fluorhydrique  est  le  plus  violent  des  poisons  irritants.  Il  exerce  sur 
les  tissus  une  action  corrosive  sans  pareille.  Une  petite  goulte 
qu'on  dépose  sur  la  peau,  et  qui  reste  en  contact  avec  elle  pendant 
quelques  instants,  l'ai!  nailre  une  violente  inflammation;  au  boni 
de  quelques  heures,  une  douleur  très-vive  se  déclare  a  l'endroit 
touché,  une  pustule  profonde  et  entourée  d'une  auréole  rouge  s'y 
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développe,  et  donne  lieu  h  un  petit  ulcère  qui  ne  guérit  qu'après 
une  longue  suppuration.  Les  vapeurs  mêmes  de  l'acide  fluorhy- 
drïque  exercent  sur  la  peau  une  action  des  plus  irritantes.  Lorsque 
les  mains  sont  restées  exposées  pendant  trop  longtemps  a.  cette 
vapeur,  il  se  produit  un  gonflement  très-douloureux  à  l'extrémité 
des  doigts,  et  eel  état  inflammatoire  peut  se  prolonger  pendant  un 
grand  nombre  d'heures. 

L'acide  fluorhjdrique  est  donc  un  poison  redoutable  qu'il  ne 
faut  manier  qu'avec  uni:  trirème  prudence,  lorsqu'il  est  concentré. 
Étendu  d'eau,  il  agit  comme  les  autres  acides  minéraux  et  perd 
ses  qualités  dangereuses. 


AZOTE 

L'azote  est  un  des  éléments  de  l'air,  et  c'est  de  l'air  que  Lavoisier 
et  Scheele  l'ont  retiré,  les  premiers,  à  l'état  de  pureté  (1177). 
Avant  eux,  Rulherford  avait  montré  que  l'air  fixe  (acide  carbo- 
nique) n'était  pas  le  seul  gaz  qui  rcslc  dans  l'air  qui  a  été  vicié 
par  la  respiration  et  où  les  animaux  ont  péri  d'asphyxie.  Ayant 
absorbé  l'air  fi\fr  par  la  pohis.-i.',  il  iiv;iil  ublciiu  l'omiiie  résidu  nu 
gaz  irrespirable,  qui  n'élait  autre  chose  que  de  l'azote  impur, 
encore  mêlé  d'une  certaine  quantité  d'oxygène.  L'azote  pur  a  été 
obtenu  par  Lavoisier  dans  le  cours  de  ses  mémorables  recherches 
sur  la  composilon  de  l'air  (page  107). 

Préparation  de  Vasote.  —  On  prépare 
Taisant  brûler  du  phosphore  dans  un  voh 

Un  morceau  de  liège  B,  flottant  sur  unt 
petite  capsule  C  où  l'on  dé- 
pose un  fragmenlde  phos- 
phore. Celui-ci  étant  en- 
flammé, on  renverse  une 
cloche  Asur  la  capsule.  La 
chaleur  produite  par  la 
combustion  dilate  d'abord 
t'air  et  en  Tait  sorlir  une  i 
portion;  mais,  au  bout  de 
peu  d'instants,  on  voit 
l'eau  remonter  dans  la 
cloche  et  prendre  la  place 
de  l'oxygène,  qui  dispa- 
raît (fig.  3i).  Lorsque  le 


rcment  l'azote  en 


lu,  supporte  une 


Fig.  3i. 
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phosphore  est  éteint,  l'expérience  est  terminée.  L'eau  dissout  peu 
à  peu  les  vapeurs  d'acide  phosphorique  qui  remplissent  la  cloche  cl 
il  Unit  par  rester  un  gai  transparent,  irrespirable,  impropre  à  la 
combustion.  Ce  gaz  est  de  l'azote  encore  mêlé  d'une  petite  quan- 
tité d'oxygène,  de  quelques  traces  d'acide  carbonique  et  de  vapeur 
de  phosphore. 

On  peut  préparer  l'azote,  à  l'état  de  pureté,  en  faisant  passer 
sur  du  cuivre  porté  à  l'incandescence,  dans  un  tube  en  porcelaine, 
un  courant  d'air  préalablement  dépouillé  d'eau  et  d'acide  carbo- 
nique. Le  métal  s'empare  de  l'oxygène  pour  former  un  oxyde,  el 
l'azote  reste  libre. 

L'azotîte  d'ammoniaque  se  décompose  par  la  chaleur  en  eau  cl 
en  azote.  De  là,  un  moyen  de  préparer  ce  dernier  gaz  à  l'état  de 
pureté. 

Az(AzH<)0»  =  H'O'  4-  Az=. 

On  peut  substituer  à  l'azolitc  d'ammoniaque  un  mélange  d'azo- 
tite  de  potasse  cl  de  chlorhydrate  d'ammoniaque  qui,  réagissant 
l'un  sur  l'autre  par  double  décomposition,  forment  du  chlorure 
de  potassium  et  de  l'azotite  d'ammoniaque.  Les  sels  sont  dissous 
dans  l'eau  et  le  mélange  des  solutions  est  chauffé  dans  un  ballon. 
(Corenwinder). 

Propriété»  de  l'azote.  ■ —  L'azote  est  un  gaz  permanent  un  peu 
plus  léger  que  l'air.  Sa  densité  cst=  0,9714.  Un  litre  de  ce  gaz 
pèse  1",257.  L'azote  éteint  les  corps  en  combustion.  Il  ne  trouble 
point  l'eau  de  chaux.  Il  suffoque  promplcment  les  animaux,  mais 
sans  exercer  sur  l'économie  une  action  délétère.  Il  produit  l'as- 
phyxie par  défaut  d'oxygène.  Son  mélange  avec  ce  dernier  gaz 
constitue  l'air  atmosphérique  qui  sert  à  ta  respiration  et  où  les 
propriétés  trop  actives  de  l'oxygène  sont  tempérées  par  la  présence 
d'un  gaz  inerte,  l'azote, 

Celui-ci  possède  des  affinités  très-peu  énergiques.  Il  ne  se  com- 
bine directement  qu'avec  un  très-petit  nombre  de  corps  parmi 
lesquels  on  peut  citer  le  carbone,  le  silicium,  le  bore,  le  lilane. 
D'après  M.  H.  Deville,  le  bore,  chauffé  légèrement  dans  une  atmo- 
sphère de  gaz  azote,  s'enflamme  en  se  transformant  en  azolure. 
Lorsqu'on  fait  passer  de  l'azote  à  travers  un  mélange  incandescent 
de  baryte  et  de  charbon,  il  se  forme  du  cyanogène,  combinaison 
de  charbon  et  d'azote,  qui  s'unit  au  barium  mis  à  nu  pour  former 
du  cyanure  de  barium.  (Marguerite  et  de  Sourdcral.) 
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On  sait  que  les  aurions  considéraient  l'air  comme  un  des  quatre 
éléments.  Celte  erreur  rî'ism  dans  la  science  jusque  vers  la  Dn  du 
dix-huitième  siècle.  A  la  vérité,  un  médecin  anglais,  Mayow,  avait 
soupçonné,  des  ltîlifj,  que  l'air  n'était  point  formé  par  une  seule 
et  même  substance,  mais  qu'il  renfermait  îles  particules  plus  pro- 
pres que  les  autres  à  entretenir  la  combustion 1  ;  que  cette  partie 
de  l'air  était  nécessaire  pour  la  formation  du  salpêtre,  qui  lui  doit 
ses  propriétés  comburanlcs;  qu'enfin  ces  «  particules  ni[ro-aé- 
riennes  (particule  nili'o-acrcie)  enlevées  a  l'air  par  la  combus- 
tion, sont  aussi  absorbées  par  le  sang  daos  les  poumons,  et  qu'il 
en  résulte  une  sorte  de  fermentation  développant  de  la  chaleur, 
comme  on  voit  de  la  chaleur  se  iléiclnjiper  lorsque  les  pyrites  ab- 
sorbrnl  ces  mûmes  particules  pour  se  Iransformer  en  vitriols.  « 
Hais  il  manquait  quelque  chose  au  système  de  Mayow,  savoir  une 
démonstration  expérimentale  rigoureuse,  qui  n'a  pu  être  donnée 
qu'un  siècle  plus  lard.  La  gloire  de  celle  démonstration  appartient 
à  Lavoisier. 

La  méthode  qu'il  a  employée  est  fondée  sur  la  double  propriété 
que  possède  le  mercure  d'absorber  l'oxygène  lorsqu'il  est  porté  a 
une  température  voisine  de  son  point  d'ébullition,  et  d'abandonner 
de  nouveau  cet  oxygène  à  une  lempérature  plus  élevée.  Quatre  on- 
ces de  mercure  ont  été  iotroduites  dans  un  mntras  A  (fig.  33)  dont 
le  col  recourbé  B  allait  plonger  sous  une  cloche  C  remplie  d'air  et 
placée  sur  une  cuve  à  mercure,  t.'uo  rerlaine  quantité  de  l'air  con- 
tenu dans  les  vaisseaux  ayant  été  retirée  par  succion  à  l'aide  d'un 
tube  recourbé,  le  niveau  du  mercure  s'est  élevé  dans  la  cloche. 
Lavoisier  a  marqué  avec  soin  la  hauteur  où  le  métal  s'est  arrêté  et 
a  observé  exactement  le  baromètre  cl  le  thermomètre. 

Les  choses  élaol  ainsi  disposées,  il  a  «  allumé  le  feu  •>  et  l'a  entre- 
tenu presque  continuellement  pendant  douze  jours,  de  manière  a 
chauil'er  le  mercure  presqu'au  degré  nécessaire  pour  le  faire 
bouillir.  Le  second  jour,  il  a  vu  nager  sur  la  surface  du  mercure 
de  petites  parcelles  rouges  qui,  pendant  quatre  ou  cinq  jours,  oui 
augmenté  en  nombre  et  en  volume.  Au  bout  de  douze  jours,  voyant 
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que  la  calcination  du  mercure  ne  faisait  plus  de  progrès,  il  a  éteint 

le  feu  el  il  a  laissé  refroidir  les  vaisseaux.  L'opération  terminée,  le 


Fig.  35. 

volume  de  l'air  s'est  trouvé  réduit  de  30  pouces  cubiques  à  4î 
ou  43  pouces,  à  pression  el  à  température  égales.  Il  avait  éprouvé, 
par  conséquent,  une  diminution  d'un  sixième.  L'air  qui  restait,  el 
qui  était  réduit  a ui  cinq  sixièmes  de  son  volume,  n'était  plus  propre 
ni  à  la  respiration  ni  ù  la  combustion.  D'un  autre  cùlé,  ayant  ras- 
semblé soigneusement  les  parcelles  rouges  qui  s'élaienl  formées 
(oxyde  de  mercure),  Lavoisier  en  a  obtenu  15  grains.  Il  les  a  placées 
dans  une  Irés-pcfile  cornue  de  verre  munie  d'un  tube  de  dégage- 
ment. La  cornue  ayant  élé  chauffée  presqn'a  l'incandescence,  la 
matière  rouge  s'est  décomposée  et  a  disparu  :  il  s'est  condensé 
dans  le  récipient  il  grains  7  de  mercure  coulant,  cl  on  a  recueilli 
7  a  8  pouces  cubiques  d'un  fluide  élastique  éminemment  propre 
à  entretenir  la  combustion  et  la  respiration  de*  animaux.  Ce  fluide 
élastique,  Lavoisier  l'a  nommé  oxygène.  L'ayant  mélangé  au  gaz 
irrespirable,  il  reconstitua  l'air  ordinaire. 

On  voit  qu'il  ne  s'est  point  contenté,  eunniie  Srhcele  l'avait  fait 
à  la  même  époque,  d'absorber  simplement  le  principe  respirablc 
et  comburant  de  l'air,  de  manière  à  obtenir  pour  résidu  la  «  mo- 
fette» irrespirable  et  imprupre  ù  la  combustion.  Dans  son  admi- 
rable mélbode,  Lavoisier,  après  après  avoir  fait  absorber  l'oxygène 
par  le  mercure,  l'a  dégagé  de  nouveau,  isolant  ainsi  les  deux  élé- 
ments de  l'air  el  faisant,  du  moine  coup,  sou  analyse  el  sa  synthèse. 
Toutefois,  son  procédé  ne  pouvait  donner  que  des  résultais  ap- 
proximatifs, en  ce  <|iù  concerne  les  proportions  suivant  lesquelles 
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l'azote  est  mélangé  à  l'oxygène.  Lavoisier  admetlait  que  l'air  ren- 
ferme un  sixième  de  son  volume  d'oxygène.  Nous  savons  aujour- 
d'hui que  la  proportion  d'oxygène  est  plus  forte.  Grèce  aux  mé- 
thodes dont  la  science  moderne  dispose,  l'analyse  de  l'air  est  de- 
venue une  des  opérations  les  plus  simples  et  les  plus  exactes  de  la 
chimie. 

Voici  une  courte  description  des  méthodes  qui  sont  en  usage 
pour  cette  opération. 

Méthodes  volumélrlqnei.  —  I"  Dans  une  éprouvelle  graduée  E 
{fig.  36)  placée  sur  la  cuve  a  eau  ou  plus  simple- 
ment dans  un  verre  à  expérience  V,  et  renfermant 
un  volume  déterminé  d'air,  on  introduit  tin  long 
bûton  de  phosphore  b  et  on  abandonne  l'appareil  à 
lui-même  pendant  quelques  heures.  Le  phosphore 
absorbe  peu  a  peu,  a  la  température  ordinaire, 
tout  l'oxygène  de  l'air,  et  il  ne  reste  que  de 
l'azote.  La  différence  du  volume  de  l'azote  au 
volume  initial  de  l'air  indique  le  volume  de  l'oxy- 
gène. ^ 

2'  L'absorption  de  l'oxygène  de  l'air  par  le  phos- 
phore a  lieu  immédiatement,  lorsqu'on  chauffe 
un  fragment  de  ee  corps  dans  un  volume  déter- 
miné d'air.  L'expérience  se  fait  au  moyen  d'une  cloche  courbe 
(fig.  37)  placée  sur  la  cuve  à  mercure.  On  introduit  un  fragment 
de  phosphore  dans  la  partie  re- 
courbée de  la  cloche;  on  chauffe 
d'abord  doucement  pour  fondre 
le  phosphore  et  vaporiser  l'eau 
qui  y  adhère,  puis  on  élève  la 
température  de  manière  à  en- 
ilauiiiRT  H  à  volulilisiT  le  phos- 
phore. L'opération  est  terminée 
lorsque  la  lueur  produite  par  la 
combustion  de  la  vapeur  de  phos 
phore  s'est  propagée  jusqu'au 
sommet  de  la  colonne  d'eau. 
Compte  la  précédente,  cette  ex- 
périence donne  le  résultat  sui- 
vant :  100  volumes  d'air  laissent  un  résidu  de  79  volumes  d'azole 

r  avec  une  solution  de 


Fig.  30. 


Fig.  37. 
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potasse  à  laquelle  on  a  ajouté  de  l'acide  pyrogallique.  Cette  solu- 
tion brunit  immédiatement  en  absorbant  tout  l'oxygène  de  l'air  et 
en  laissant  pour  résidu  79  volumes  d'azote.  Ce  procédé,  indiqué 
par  M.  Liebig,  est  fondé  sur  la  propriété  que  possède  l'acide  pyro- 
galliquc,  d'absorber  immédiatement  l'oxygène,  en  présence  d'un 
excès  d'alcali,  pour  se  transformer  en  une  matière  brune. 

i°  100  volumes  d'air  sont  introduits  dans  un  cudiomètre  avec 
100  volumes  d'hydrogène.  On  fait  passer  l'étincelle  électrique. 
Tout  l'oxygène  de  l'air  se  combine  avec  l'hydrogène  pour  former  do 
l'eau  qui  se  condense  sous  forme  liquide.  Il  en  résulte  un  vide,  et 
au  lieu  de  200  volumes  de  gaz  introduits  dans  l'cudiomÈtrc,  on  ne 
trouve  plus,  toutes  corrections  faites,  que  137,21  volumes  d'un  mé- 
lange d'azote  et  d'hydrogène. 

62,79  volumes  ont  donc  disparu  pour  former  de  l'eau;  comme 
on  a  opéré  en  présence  d'un  excès  notable  d'hydrogène,  cette  eau 
renferme  tout  l'oxygène  contenu  dans  les  100  volumes  d'atr.  Or, 
comme  chaque  volume  de  cet  oxygène  a  dù  brûler  2  volumes  d'hy- 
drogène, il  en  résulte  que  les  G2,79  volumes  disparus  renfermaient 
20,93  volumes  d'oxygène  sur  41,86  volumes  d'hydrogène. 

100  volumes  d'air  renferment  donc  : 


Celte  expérience  est  susceptible  d'une  grande  précision,  si  l'on 
emploie  les  eudiomètres  perfectionnés  qui  ont  été  décrits  dans  ces 
derniers  temps  par  MM,  Kcgnault  Dovère,  Bunsen.  L'eudiomèlre 
de  Bunsen  se  recommande  par  la  simplicité  de  sa  construction 
(ftg.  38).  C'est  un  tube  de  verre  CB  long  de  5  à  6  décimètres,  d'un 
diamètre  de  20°"°  et  d'une  capacité  de  IW)"  environ.  L'épaisseur  de 
la  paroi  peut  ne  pas  dépasser  2mm.  Au  sommet  du  tube  E  deux  fils  de 
platine  sont  soudés  dans  l'épaisseur  de  la  paroi  qu'ils  traversent. 
Ces  fils  conducteurs  suivent  la  voûte  interne  jusque  vers  le  sommet, 
où  ils  laissent  entre  eux  un  intervalle  que  l'étincelle  doit  traverser. 
Le  tube  eudîométrique  porte  une  division  en  millimètres.  En  outre, 
il  est  exactement  calibré,  de  telle  sorte  qu'on  connaisse  la  capacité 
réelle  du  tube  correspondant  à  chaque  division.  Pour  apprécier  le 
volume  d'un  gaz,  on  lit  à  l'aide  d'une  lunette  qui  glisse  sur  un  pied 
vertical,  la  division  i\  laquelle  correspond  le  sommet  du  ménisque 


1.  La  lacleur  trouvera  une  description  lie  ce  remarquable  iattrument  dant  le 
Court  élémentaire  de  chimie  de  M.  V.  Hegnaul',  S*  ddit.,  t.  IV,  p.  7B. 
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de  la  colonne  mercurielle  qui  s'élève  dans  le  tube.  Pour  déterminer 
la  pression  à  laquelle  le  gaz  esl  soumis,  on  mesure,  a.  l'aide  du 


Fig.  38. 


même  instrument,  la  diH'éri'iKT  du  niveau  tin  mercure  dans  la  cuve 
et  dans  le  tube  Uii-mPme,  et  on  retranche  celle  pression  de  lu 
pression  barométrique.  On  noie  d'ailleurs  exactement  la  tempé- 
rature, et  l'un  lient  compte  de  l'étal  d'humidité  du  gnz.  Toutes  ces 
données  servent  h  calculer  le  volume  réel  du  gaz  avant  et  après  le 
passage  de  l'étincelle  électrique  '. 

1,  Supposons  qu'il  l'igilM  de  mesurer  le  volurae  du  tnilanfla  g.ueui  après  le 
patEag-e  dalVHincdle  électrique.  S.iitV  le  volume  du  gai  contenu  dam  reudiomélre, 
soit  (  la  température  du  cai  qui  e*t  saturé  dïminiilile,  !ûit  f  la  leiiiuon  de  la  va- 
mètre»,  H  la  hauteur  du  mercure  dan»  le  Ititir  <-u  illomt  I  rir|up,  le  volume  V«  du  gai 
aec  h  U  température  de  0°  et  nous  la  prêts  in  il  du  760nlD  jCra  donne  par  la  formule 

ï.=  ïy      P  —  a  —  f  

rt  (i  -f  D,«Sb7 1  x  ™o. 
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Méthode  des  posées.  —  1°  Pour  analyser  l'air  par  la  méthode  des 
pesées,  MM.  Dumas  et  Boussïngault  ont  employé  le  procédé  sui- 
vant: 

Un  ballon  A  (fig.  39)  d'une  capacité  de  15  a  20  litres,  muni  d'une 


Fig,  3V. 

armature  en  cuivre  traversée  par  un  robinet  It",  et  pouvant  se  visser 
sur  la  machine  pneumatique,  est  mis  en  communication  avec  un 
tube  de  verre  peu  fusible  BR',  garni  d'une  armature  a  robinets  R'R 
a  ses  deux  extrémités  et  rempli  de  cuivre  métallique.  Le  ballon  et 
le  tube  sont  vides  d'air  et  leur  poids  a  été  déterminé  avec  soin. 

Le  tube  rempli  de  cuivre  est  placé  sur  une  grille  à  combustion. 
Son  autre  extrémité  est  mise  en  communication  avec  une  série 
de  tubes  de  Liebig  et  de  tubes  en  U  (C,  D,  E,  F,  G,  H,  [,  R)  ren- 
fermant, les  uns  une  solution  de  potasse  caustique  ou  de  ia  pierre 
ponre  imprégnée  de  potasse,  les  autres,  des  fragments  de  chlorure 
de  calcium  et  de  la  pierre  ponce  imprégnée  d'acide  sulfurique 
concentré.  La  polassc  sert  à  purger  l'air  de  la  pelitc  quantité 
d'acide  carbonique  qu'il  renferme;  le  chlorure  de  calcium  et  l'acide 
sulfurique  sont  propres  à  le  dessécher  parfaitement. 

Le  cuivre  est  chauffé  nu  rouge,  les  robinets  du  tube  étant  ouverts. 
On  ouvre  alors  le  robinet  du  ballon.  L'air  s'y  précipite  aussitôt  ; 

iver  qu'après  avoir  traversé  la  série  d'appareils 
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li  de 
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descent  où  il  se  dépouille  de  son  oxygène 
lion  de  l'oxyde  de  cuivre.  C'est  donc  de  l'azote  pur  qui  entre  dans 
le  ballon.  L'expérience  est  terminée  lorsque  la  tension  du  gaz  con- 
tenu dans  celui-ci  est  sensiblement  égale  a  la  pression  extérieure. 
On  ferme  alors  le  robinet;  on  laisse  refroidir  le  tube,  et  on  le  pèse 
ainsi  que  le  ballon  rempli  d'azote. 
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L'augmentation  de  poids  du  ballon  indique  la  poids  de  l'azote 
qui  y  est  entré. 

L'augmentation  de  poids  du  tube  (qui  avait  été  pesé  vide  d'air) 
indique  le  poids  de  l'oxygène  qui  s'est  fixe  sur  le  cuivre,  plus  le 
poids  de  l'azote  restant  dans  le  tube  &  la  fin  de  l'expérience.  On 
détermine  le  poids  de  cet  azote  en  faisant  le  vide  de  ce  tube  et  en 
le  pesant  une  troisième  fois. 

La  différence  entre  ia  seconde  et  la  troisième  pesée  indique  le 
poids  de  l'azote  contenu  dans  le  tube.  Ce  poids,  ajouté  au  poids  de 
l'azote  contenu  dans  le  ballon,  constitue  le  poids  total  de  l'azote 
de  l'air  analysé. 

Le  poids  de  l 'oxygène  est  donné  par  la  différence  du  poids  du 
tube  vide  d'azote  et  rempli  de  cuivre  oxydé  (troisième  pesée)  et  du 
poids  du  tube  vide  d'air  et  rempli  de  cuivre  métallique  (première 

pesée). 

En  employant  celle  méthode,  MM.  Dumas  et  Boussingaull  ont 
trouvé  que  100  parties  d'air  renferment  en  poids  ; 


2°  M.  Brunner  a  analysé  l'air  en  le  faisant  arriver  lentement,  après- 
l'avoir  dépouillé  d'acide  carbonique  et  de  vapeur  d'eau,  sur  du 
phosphore  contenu  dans  un  lube.  L'augmentation  de  poids  de  ce 
tube  donnait  la  quantité  d'oxygène;  le  poids  de  l'azote  était  déduit 
de  la  mesure  de  son  volume. 

L'air  est-il  un  mélange  ou  une  combinaison?  —  Les  proportions 
d'oxygène  et  d'azote  que  l'air  renferme  sont  partout  les  mêmes, 
sauf  de  légères  variations.  Au  sommet  des  plus  hautes  montagnes, 
au  centre  des  continents,  au-dessus  de  l'immense  étendue  des 
mers,  l'air  se  montre,  à  peu  de  chose  près,  également  riche  en 
oxygène,  En  discutant  un  grand  nombre  d'analyses,  M.  llegnault 
a  établi  que  la  proportion  d'oxygène  ne  varie  généralement  que 
de  20,9  a  21,0,  mais  que,  toutefois,  dans  les  pays  chauds,  elle 
peut  descendre,  dans  certains  cas,  à  20,0.  Abstraction  faite  de  ces 
légères  variations,  on  peut  dire  que  la  composition  de  l'air  est 
constante;  et  cette  constance  dans  les  rapports  de  ses  éléments 
pourrait  faire  croire  que  ceux-ci  sont  contenus  dans  l'atmosphère, 
non  pas  à  l'étal  de  simple  mélange,  mais  a  l'étal  de  combinai- 
son. H  n'en  est  rien.  L'air,  dajis  sa  partie  essentielle,  ne  constitua 
point  un  degré  d'oxydation  de  l'azote;  c'est  un  n  " 
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Les  considérations  suivanl.es  suffisent  pour  établir  celle  vérité  im- 
portante. 

Remarquons  d'abord  que  lorsque  deux  gaz  se  combinent,  leurs 
volumes  respectifs  sont  dans  des  rapports  très-simples.  Or,  il  n'en 
serait  pas  ainsi  pour  l'oxygène  cl  pour  l'azote,  s'ils  étaient  com- 
binés dans  l'air.  Le  rapport  rte  20,1)3  a  70,07  ou  de  21  a  79  s'éloi- 
gne trop  de  la  simplicité  des  rapports  que  l'expérience  constate 
entre  les  volumes  dos  gaz  qui  se  combinent  (loi  de  Gay-Lussac). 

Lorsque  l'air  se  dissout  dans  l'eau,  il  se  comporte  comme  un 
mélange  el  non  point  comme  une  combinaison.  En  effet,  chacun 
de  ses  éléments  s'isole  et  se  dissout  dans  l'eau,  suivant  l'affinité 
particulière  qu'il  possède  pour  ce  liquide.  L'oxygène  est  plus  so- 
lublc  dans  l'eau  que  l'azote  :  aussi,  l'air  dissous  dans  l'eau  et  qu'on 
peut  en  dégager  par  l'ébullilion,  esl-il  beaucoup  plus  riche  en 
oxygène  que  l'air  atmosphérique.  Nous  avons  vu,  en  effet,  que  l'air 
dégagé  de  l'eau  renferme  : 

Aiote   114,47 

Oxygène   3,1,76 

Acide  carbonique   1,77 

Si  l'air  était  une  combinaison,  on  ne  voit  point  pourquoi  il  chan- 
gerait aussi  de  composition  en  se  dissolvant  dans  l'eau.  Mais,  s'il 
est  un  mélange,  chacun  de  ses  éléments  doit  se  dissoudre  dans 
l'eau  comme  s'il  était  seul,  et  que  l'autre  élément  fut  supprimé 
(Wallon).  11  en  résulte  que  l'oxygène  el  l'azote  doivent  se  dissoudre 
dans  l'eau  proportionnellement  à  la  tension  que  chacun  d'eux  pos- 
sède dans  le  mélange,  et  proportionnellement  A  leurs  coefficients 
de  solubilité  respectifs;  c'est  ce  que  vérifient  des  analyses  de  l'air 
déjiafié  de  l'eau. 

Ainsi  tout  démontre  que  l'air  se  comporte  comme  un  mélange 
et  non  pas  comme  une  combinaison  d'oxygène  et  d'azote. 

Il  renferme  encore  d'autres  principes  qui  y  sont  conlenus  on 
quantité  beaucoup  plus  petite  que  l'oxygène  et  l'azote,  mais  qui 
jouent  néanmoins  un  rôle  important  dans  les  phénomènes  qui  se 
passent  à  la  surface  du  globe,  el  particulièrement  dans  les  phéno- 
mènes de  la  vie.  Parmi  les  autres  principes  que  l'air  renferme, 
nous  devons  noter  en  première  ligne  l'acide  carbonique  et  la  va- 
peur d'eau. 

Acide  carbonique  de  l'air.  —  Lorsqu'on  laisse  exposé  à  l'air  un 
vase  renfermant  de  l'eau  de  chaux,  la  surface  de  celle-ci  se  couvre 
bientôt  d'une  pellicule  formée  par  de  petits  cristaux  de  carbonate 
de  chaux. 
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Cette  expérience  démontre  la  présence  de  l'acide  carbonique 
dans  l'air.  Et  le  réussit  pareillement  avec  l'eau  de  baryte,  qui  absorbe 
l'acide  carbonique  comme  le  fait  l'eau  de  chaux.  Pour  apprécier 
la  proportion  d'acide  carbonique  contenu  dans  l'air,  Thenard  s'est 
servi  de  l'eau  de  baryte,  dont  il  a  introduit  une  certaine  quantité 
dans  un  grand  ballon  A  de  capacité  connue,  dans  lequel  on  pouvait 
Taire  le  vide  {fig.  10).  Après  avoir  agilé  de  manière  a  absorber  lout 
l'acide  carbonique  contenu  dans  le 
ballon,  il  y  a  fait  le  vide  et  y  a  intro- 
duit ensuite  une  nouvelle  quantité 
<i'air,  qui,  dépouilléelsontourd'acidc 
carbonique,  a  été  enlevée  et  rempla- 
cée par  une  troisième  portion.  Les 
opérations  ont  été  continuées  jusqu'à 
ce  que  la  quantité  de  carbonate  de-  i  -j 

baryte  fût  suffisante  pour  pouvoir  être 
recueillie  sur  un  Ultre,  lavée,  séchéc  t 
et  pesée.  Le  poids  (lu  carbonate  de 
baryte  indiquait  la  quantité  d'acide 
carbonique  que  renfermait  le  volume 

total  de  l'air  d'abord  contenu  et  successivement  introduit  dans  le 
ballon. 

Mais  voici  un  appareil  qui  peut  servir  à  doser  exactement  cl  du 
même  coup  l'acide  carbonique  et  la  vapeur  d'eau  que  l'air  ren- 
ferme (jt?.  H). 

V  est  un  vase  aspirateur  à  deux  tubulures  et  exaclemcnt  jaugé. 
La  première  reçoit  un  thermomètre  f.  La  seconde  reçoit  un  tube  a 
recourbé  muni  d'un  robinet  r',  plongeant  d'un  cûté  jusqu'en  fi,  a 
une  petite  distance  du  fond  du  vase  et  se  trouvant,  de  l'autre  côté, 
en  communication  avec  les  tubes  en  A,  B,  C,  D,  E,  F.  Les  lubes  F,  E 
renferment,  le  premier,  des  fragments  de  chlorure  de  calcium  ;  le 
second,  de  la  pierre  ponce  imprégnée  d'acide  sulfurique.  Ils  sont 
destinés  à  retenir  l'eau.  Les  tubes  D,  C  renferment  de  la  pierre 
ponce  imprégnée  de  potasse  caustique  qui  absorbe  l'acide  carbo- 
nique; le  tube  B  renferme  de  la  pierre  ponce  imprégnée  d'acide 
sulfurique  et  sert  a  retenir  l'humidité  que  l'air  sec  enlève  à  la  po- 
tasse des  tubes  précédents.  Le  tube  A,  rempli  de  ponce  sulfu- 
rique, est  destiné  à  empêcher  le  retour  de  l'humidité.  On  déter- 
mine avant  l'expérience,  d'un  cùlé,  le  poids  des  lubes  E  et  F;  de 
l'autre,  celui  des  tubes  D,  C,  B. 

Les  choses  étant  ainsi  disposées,  on  remplit  d'eau  le  vase  V, 
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puis  od  ouvre  les  robinets  r  et  r'.  L'eau  s'écoule-  aussitôt  du  vaseB; 
mais  eu  s'écoulanL  elle  détermine  une  aspiration  d'air  qui  doit  le 
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remplacer  dans  le  flacon,  et  cet  air  ne  peut  s'introduire  dans  le 
vase  par  le  robinet  ouvert  r1  qu'après  avoir  traversé  la  série  d'appa- 
reils de  condensation  où  il  se  dépouille  de  ia  vapeur  d'eau  d'abord, 
de  l'acide  carbonique  ensuite.  Lorsque  le  niveau  de  l'eau  dans  le 
vase  est  descendu  à  l'extrémité  b  du  tube  ab,  on  ferme  de  nouveau 
les  robinets  r  et  r',  et  on  remplit  le  vase  d'eau  pour  recommencer 
l'aspiration. 

Le  volume  de  l'eau  écoulé  donne,  l'expérience  terminée,  le  vo- 
lume de  l'air  qui  a  traversé  l'appareil  de  condensation,  et  l'aug- 
mentation de  poids  de  ceux-ci  donne  les  quantités  de  vapeur  d'eau 
cl  d'aride  carbonique  tjui:  rcofcrmail  cet  air. 

Veut-on  déterminer  rapidement,  et  avec  une  précision  suffisante 
dans  la  plupart  îles  cas,  la  quantité  d'acide  carbonique  contenue 
dans  l'air  confiné  dans  un  espace?  On  peut  se  servir  avec  avantage 
du  procédé  suivant,  que  l'un  doit  à  M.  <  ■  .  \Um  ua  flacon 
d'une  rapacité  connue  (de  3  a  l  litres),  et  dont  le  goulot  est  re- 
couvert d'une  coiffe  en  caoutchouc  ù  deux  tubulures  pouvant  Oti'C 
fermées  à  volonté,  on  insuffle,  à  l'aide  d'un  soufflet,  dont  le  bec 
s'engage  dans  l'une  de  ces  tubulures,  l'air  que  l'on  veut  analyser. 
On  y  introduit  ensuite  ■  à  l'aide  d'un  tube  à  entonnoir,  un  volume 
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connu  d'eau  de  chaux  parfaitement  pure,  et  on  agite  après  avoir 
fermé  les  tubes  en  caoutchouc.  L'acide  carbonique  sature  en  par- 
tie l'eau  de  chaux,  qui  devient  ainsi  moins  alcaline. 

L'alcalinité  de  cette  eau  de  chaux  a  été  déterminée  d'avance  à 
l'aide  d'une  solution  titrée  d'acide  oxalique.  On  dissout  dans  l'eau 
2,r,25  d'acide  oxalique  cristallisé  et  on  étend  la  dissolution  de  ma- 
nière à  former  un  litre  de  liquide.  Un  centimètre  cube  de  cette 
liqueur  titrée  répond  i  1  milligramme  de  chaux  qu'il  sature. 

On  détermine  le  nombre  de  centimètres  cubes  de  cette  liqueur 
normale  nécessaires  pour  saturer  un  volume  d'eau  de  chaux 
exactement  égal  à  celui  qu'on  a  introduit  dans  le  flacon.  Au  mo- 
ment où  la  chaux  est  entièrement  saturée,  la  liqueur  cesse  de 
brunir  le  papier  de  curcuma.  D'autre  part,  on  détermine  le  nom- 
bre de  centimètres  cubes  de  liqueur  normale  nécessaires  pour  sa- 
turer l'eau  de  chaux  du  flacon,  après  l'absorption  de  l'acide  car- 
bonique. 

La  différence  entre  ces  deux  nombres  donne  en  milligrammes  la 
quantité  de  chaux  qui  a  été  saturée  par  l'acide  carbonique  d'un 
volume  d'air  égal  à  la  capacité  du  flacon ,  diminuée  du  volume  de 
l'eau  de  chaux  introduite.  Celte  quantité  de  chaux  étant  connue, 
rien  n'est  plus  facile  que  de  calculer  la  quantité  d'ncidc  carbonique 
qui  lui  correspond.  Récemment  M.  Pettenkofer  a  remplacé  l'eau 
de  chaux  par  l'eau  de  baryte  pour  celte  détermination. 

La  quantité  d'acide  carbonique  contenue  dans  l'air  varie,  d'après 
les  expériences  de  Théodore  de  Saussure,  de  4  a  6  dix  millièmes. 
Elle  augmente  dans  les  lieux  habités.  Elle  est  plus  forle  la  nuit  que 
le  jour,  circonstance  qu'il  faut  attribuer  à  l'influence  de  la  végéta- 
tion (voir  plus  loin).  Elle  diminue  après  la  pluie;  elle  est  moindre 
au-dessus  des  grands  lacs,  etc.  (Th.  de  Saussure). 

Sources  de  l'acide  carbonique  atmosphérique.  —  L'acide  carbo- 
nique contenu  dans  l'air  provient  de  diverses  sources.  Dans  quel- 
ques localités,  appartenant  a  dos  régions  volcaniques  du  globe,  les 
fissures  de  la  terre  en  laissent  échapper  des  torrents;  les  volcans 
en  vomissent  des  quantités  immenses  ;  certaines  eaux  en  sont  sur- 
saturées et  le  laissent  dégager  en  abondance  lorsqu'elles  vien- 
nent sourdre  à  la  surface  de  la  terre.  L'acide  carbonique  est  le 
produit  constant  de  la  combustion  du  charbon  et  des  matières  or- 
ganiques. On  a  calculé  que  l'Europe  retire  annuellement  du  sein 
de  la  terre  550  millions  de  mètres  cubes  de  combustibles  miné- 
raux, qui,  en  brûlant,  donnent  naissance  à  80  milliards  de  mètres 
cubes  d'acide  carbonique.  En  outre,  les  phénomènes  de  putréfac- 
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tion  et  de  combustion  lente  des  matières  organiques,  phénomènes 
qui  s'accomplissent  avec  tant  d'activité  à  la  surface  du  globe,  sur- 
tout dans  certaines  saisons,  donnent  lieu  a  la  formation  de  (pon- 
tés prodigieuses  d'acide  carbonique  qui  se  répandent  dans  l'atmo- 
sphère. 

La  respiration  est  une  combustion  lente;  c'est  aussi  une  source 
immense  d'acide  carbonique.  En  supposant,  ainsi  que  cela  résulte 
des  expériences  de  MM.  Andral  et  Gavarret,  qu'un  homme  brûle 
en  moyenne  en  24  heures  210  grammes  de  charbon  qu'il  con- 
vertît en  113  litres  d'acide  carbonique,  la  race  humaine,  tout  en- 
cubes  d'acide  carbonique,  et  bien  que  ce  chiffre  soit  purement  ap- 
proximatif il  est  de  nature  à  frapper  l'imagination,  en  faisant  pres- 
sentir l'immensité  du  volume  d'acide  carbonique  que  versent 
chaque  année  dans  l'air  tous  les  animaux  qui  vivent  et  qui  res- 
pirent. 

Cet  acide  carbonique  ne  s'accumule  point  indéliniment  dans 
l'atmosphère.  Rejeté  par  les  animaux,  il  constitue  la  nourriture  des 
plantes  qui  possèdent  la  propriété  de  le  décomposer,  d'en  retenir 
le  carbone  et  d'en  dégager  l'oxygène,  sinon  en  totalité,  du  moins 
en  partie. 

Celle  vérité  importante  est  une  des  pins  belle?  conquêtes  que  la 
science  ait  faites,  au  siècle  dernier,  par  les  efforts  successifs  de 
plusieurs  observateurs  éminents. 

Priesllcy  remarqua  le  premier  (1771)  que  les  plantes  possèdent 
la  propriété  de  purifier  l'air.  Bonnet  observa  que  les  feuilles  qui 
séjournent  dans  l'eau  se  couvrent  de  petites  bulles  que  Priest- 
ley  reconnut  plus  tard  pour  de  l'oxygène.  Ingcnhouz  démontra 
que  les  feuilles  ne  possèdent  celle  propriété  qu'autant  qu'elles  sont 
soumises  à  l'action  de  la  lumière  solaire.  Enfin ,  Pcrcival  et  Senne- 
bier  ont  montré  que  la  présence  de  l'acide  carbonique  dans  l'eau 
était  une  des  conditions  essentielles  du  phénomène. 

On  doit  a  Théodore  de  Saussure  les  expériences  les  plus  déci- 
sives concernant  la  décomposition  de  l'acide  carbonique  par  les 
planlcs  cl  l'assimilation  du  carbone.  Récemment,  M.  Boussingault 
a  démontré  que  les  gaz  exhalés  sous  l'influence  de  la  lumière  so- 
laird  par  les  parties  vertes  des  végétaux  immergés,  renferment, 
indépendamment  de  l'oxygène,  une  petite  quantité  d'oxyde  de  car- 
bone, d'hydrogène  prolocarboné  et  d'azote. 

Ainsi,  l'acide  carbonique  résultant  des  combustions  qui  s'ac- 
complissent à  la  surface  de  la  terre  est  repris  par  le  règne  végétal, 
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et  sert  il  l'Élaboration  de  cette  matière  organique,  manifestation 
et  condition  de  la  vie  a  la  surface  de  la  terre.  La  vie  apparaît 
entre  ces  deux  grands  phénomènes  :  décomposition  de  l'acide  car- 
bonique par  les  végétaux,  et  production  de  l'acide  carbonique  par 
la  destruction  de  la  matière  organique.  Leur  corrélation  et  leur 
succession  perpétuelle  assurent  la  transmission  et  la  durée  de  la 
vie  sur  4a  terre. 

Tel  est  l'ordre  admirable  de  la  nature.  Mais  indépendamment 
de  ce  grand  courant  d'activité  qui  se  rattache  à  la  présence  de 
l'acide  carbonique  dans  l'air,  on  peut  en  saisir  un  autre.  Une  por- 
tion de  ce  gaz  dissoute  par  l'immense  étendue  des  mers  est  fixée 
par  certains  animaux  sous  forme  de  carbonate  de  chaux  qui  entre 
dans  les  coquilles,  les  carapaces,  les  productions  madréporiques. 
Cette  portion  de  l'acide  carbonique  n'est  plus  restituée  à  l'atmo- 
sphère. Les  carbonates  formés  vont  se  déposer  au  fond  de  la  mer 
el  vont  constituer,  dans  le  cours  des  siècles,  îles  roches  nouvelles 
(Peligot). 

Vapeur  d'«an  contenue  dans  l'air.  —  L'air  n'est  jamais  sec,  Il  ren- 
ferme de  l'eau  à  l'étal  de  vapeur  invisible  ou  à  l'état  de  vapeur  vé- 
siculaire. 

La  quantité  de  vapeur  d'eau  contenue  dans  l'air  varie.  Elle  aug- 
mente en  général  avec  la  température.  On  dit  que  l'air  est  saturé 
de  vapeur  à  une  température  donnée,  lorsqu'il  n'en  peut  dissoudre 
davantage  à  cette  température.  Lorsque,  dans  ces  conditions,  la 
température  de  l'air  vient  à  s'abaisser,  une  portion  de  la  vapeur  se 
condense  et  prend  la  forme  de  gouttelettes  très-fines  :  c'est  là  l'ori- 
gine du  brouillard.  Quand  l'air  est  très-chargé  de  vapeur,  il  produit 
sur  nos  organes  cette  sensation  particulière  que  nous  désignons 
sous  le  nom  d'humidité.  Et  cette  sensation  ne  dépend  point  de  la 
quantité  absolue  de  vapeur  d'eau  répandue  dans  l'air;  elle  dépend 
du  degré  de  saturation.  En  hiver,  la  quantité  absolue  de  vapeur 
d'eau  contenue  dans  l'air  est  en  général  moins  forte  qu'en  été,  cl 
pourtant  l'air  parait  plus  humide,  parce  qu'il  est  plus  près  de  l'étal 
de  saturation.  L'étal  hygrométrique  de  l'air  est  donc  exprimé  parla 
fraction  de  saturation,  c'est-à-dire  par  la  quantité  de  vapeur  répan- 
due dans  l'air  à  une  température  donnée,  divisée  par  la  quantité  de 
vapeur  que  renfermerait  l'air  s'il  était  saturé  à  celle  température. 

On  apprécie  la  quantité  absolue  de  vapeur  d'eau  contenue  dans 
l'atmosphère  en  faisant  passer  un  volume  déterminé  d'air  à  travers 
des  tubes  renfermant  des  corps  arides  d'eau,  lels  que  le  chlorure 
de  calcium  et  l'acide  sulfurique.  L'appareil  que  nous  avons  décrit 
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puge  206  peut  servir  pour  doseràla  fois  l'eau  et  l'acide  carbonique 

contenus  dans  l'air. 

Antrfl»  matériau  contenus  dans  l'air.  1 —  Indépendamment  de 
l'oxygène,  de  l'azote,  de  l'acide  carbonique,  de  la  vapeur  d'eau, 
l'air  renferme  d'autres  matières  dont  la  présence  dans  l'atmo- 
sphère, en  très- petite  ([iianlilr,  est  II'  résultat  d'une  foule  d'actions 
chimiques  qui  se  passent  dans  son  sein  ou  à  la  surface  de  la  terre. 
On  y  rencontre  aussi  des  corpuscules  de  nature  diverse  qui  y  sont 
suspendus,  l'ui'ini  ecs  corpuscules,  il  en  est  qui  sont  organisés 
et  vivants  ou  aptes  à  la  vie;  nous  les  mentionnerons  plus  loin. 
D'autres  consliUieiil  simph-monl  des  poussières  minérales  ou  or- 
ganiques que  le  vent  soulève  el  entrai  ne  au  loin.  On  les  retrouve 
dans  l'eau  de  pluie,  et  nous  en  avons  déjà  indiqué  la  nature 
(page  63). 

Les  matières  organiques,  en  se  putréfiant  à  la  surface  du  sol, 
dégagent,  indépendamment  de  l'acide  carbonique,  de  l'ammonia- 
que, des  carbures  d'hydrogène,  de  l'aride  sulfhydrique  et  des  prin- 
cipes volatils  organiques,  dont  la  nature  est  inconnue  et  dont  la 
composition  peut  Clro  très-diverse. 

A  ces  effluves,  provenant  de  la  destruction  des  corps  organi- 
ques, il  faut  ajouter  les  principes  volatils  qui  résultent  des  méta- 
morphoses que  les  matières  <.irganiijiii's  éprouvent  sous  l'influence 
de  la  vie.  Telles  sont  les  huiles  volatiles  que  forment  les  végétaux, 
les  parfums  qu'exhalent  les  fleurs,  les  émanations  diverses  qu'émet- 
tent les  animaux  et  qui  se  manifestent  par  une  odeur  peu  agréable. 

L'ammoniaque  est  contenue  dans  l'air  sous  forme  de  carbonate 
et  peut-être  d'azolile;  elle  se  dissout  dans  l'eau  condensée  au  sein 
de  l'atmosphère.  On  sait  que  celte  ammoniaque  joue  un  rôle  impor- 
tant dans  les  phénomènes  de  la  végétation. 

L'hydrogène  protocorboné  se  produit  non-seulement  par  la  putré- 
faction des  matières  organiques  au  sein  do  l'eau;  il  existe  aussi, 
en  petite  quantité,  en  même  temps  que  l'oxyde  de  carbone, 
dans  les  gaz  exhalés  par  les  végétaux  immergés,  sous  l'influence 
île  la  lumière  solaire  (  HoiissiiipmH).  Uuui  qu'il  en  soil,  lorsque, 
comme  l'a  fait  M.  Boussingault,  on  fait  passer  sur  de  l'oxyde  de 
cuivre  incandescent  de  l'air  parfaitement  dépouillé  d'acide  carbo- 
nique et  de  vapeur  d'eau,  on  recueille  dans  les  tubes  condenseurs, 
places  au  delà  de  l'oxyde  de  cuivre,  une  petite  quantité  d'eau  et 
d'acide  carbonique,  produite  de  la  combustion  que  subissent  les 
traces  de  carbure  d'hydrogène,  d'oxyde  de  carbone,  de  matières 
organiques  hydrocarbonées  contenues  dans  l'atmosphère. 
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L'air  renferme  une  petite  quantité  d'aride  azotique  sous  forme 
d'azotate  d'ammoniaque.  Comme  l 'ammoniaque,  l'acide  azotique 
est  contenu  dans  l'eau  de  pluie,  et  l'on  sait  que  l'eau  qui  tombe 
sous  les  tropiques  est  plus  chargée  d'acide  azotique  que  l'eau  de 
pluie  de  nos  contrées.  Un  admet  généra!  c  ment  que  l'acide  azotique 
se  forme  dans  l'air  par  l'union  directe  de  l'azote  et  de  ] 'oxygène 
sous  l'influence  des  puiss;mles  décharges  électriques  qui  consti- 
tuent la  foudre,  et  l'on  explique  par  la  fréquence  et  la  violence  des 
orages  sous  les  tropiques  In  richesse  relative  en  acide  azotique  des 
pluies  qui  tombent  dans  ces  contrées. 

M.  Schccnbciii  a  émis  récemment  l'opinion  que  l'air  renferme 
de  Vazotile  d'ammoniaque.  Selon  lui,  ce  sel  se  forme  directe- 
ment par  l'union  directe  de  l'azote  avec  l'eau  et  par  une  réaction 
inverse  de  celle  qu'on  met  à  profit  pour  la  préparation  de  l'azote 
(page  190). 
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L'azolitc  d'ammoniaque  prendrait  naissance  pendant  l'oxydation 
vive  ou  lente  qu'éprouvent  dans  l'air  les  matières  combuslibles. 
L'azote,  témoin  de  celte  oxydation,  se  porterait  par  entraînement, 
sur  les  éléments  de  l'eau.  L'explication  est  douteuse,  mais  le  fait  de 
lu  formation  d'un  composé  oxygéné  de  l'azote,  acide  azotique  ou 
acide  azoteux,  pendant  la  combustion  qu'éprouvent  certains  corps 
dans  l'air  ou  dans  l'oxygène,  est  hors  de  doute.  Cavendish  a 
montré  le  premier  que  lorsqu'on  fait  passer  une  étincelle  élec- 
trique à  travers  un  mélange  d'azole,  d'hydrogène  et  d'oxygène,  il 
se  forme  non-seulement  de  l'eau,  mais  encore  une  petite  quan- 
tité d'acide  azotique.  M.  Bence  Jones  a  prouvé  récemment  qu'il 
se  forme  do  l'acide  azotique  pendant  la  combustion  de  divers 
corps  organiques,  par  exemple,  du  gaz  de  l'éclairage.  Ainsi,  en 
présence  d'un  corps  qui  s'oxyde,  l'azote  peut  s'oxyder  lui-même 
directement,  cl  l'on  conçoit  dès  lors  que  dans  une  foule  de  cir- 
constances il  puisse  se  former  de  l'acide  azotique  dans  l'air,  et 
plus  abondamment  encore  à  la  surface  du  sol,  comme  nous  l'éta- 
blirons plus  loin. 

Ozone  atmosphérique , — L'air  renferme-t-il  de  l'ozone  ?M.  Scheon- 
bein  admet  qu'il  en  est  ainsi,  car  il  a  constaté  que  le  papier  ioduré 
et  amidonné  bleuit  dans  certaines  conditions  lorsqu'il  est  exposé 
a,  l'air.  On  a  remarqué  qu'en  général  il  se  colore  plus  souvent  et 
d'une  manière  plus  intense  a  la  campagne  que  dans  les  villes  ou 
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près  des  endroits  habités;  que  la  coloration  bleue  est  plus  marquée 
cl  plus  fréquente  en  hiver  qu'en  été.  On  a  observé  de  plus  que  le  pa- 
pier se  colorait  surtout  dans  le  voisinage  des  plantes  vertes  exposées 
au  soleil,  d'où  l'on  a  conclu  que  l'oxygène  dégagé  par  les  végétaux 
était  chargé  d'ozone.  La  conclusion  est  inexacte,  et  a  été  réfutée  par 
M.  Cloez.  Ce  savant  a  placé  deux  cloches  de  verre  à  une  certaine 
distance  au-dessus  d'un  gazon  exposé  à  l'insolation;  l'une  de  ces 
cloches  était  recouverte  de  papier  noir,  l'autre  était  transparente; 
les  deux  renfermaient  du  papier  ioduro-a  mi  donné.  Le  papier  a 
bleui  dans  la  cloche  transparente;  il  est  resté  incolore  dans  celle 
qui  était  recouverte  de  papier  noir.  Dans  ce  cas,  le.  changement 
de  couleur  du  papier  ne  pouvait  être  attribué  à  l'action  de  l'oxy- 
gène ozoné  dégagé  par  le  gazon  insolé,  puisque  ce  gaz  s'élevait 
aussi  bien  dans  la  cloche  recouverte  que  dans  la  cloche  transpa- 
rente. M.  Cloez  admet  que  le  papier  se  colore  sous  l'influence  des 
rayons  solaires.  11  rend  attentif  il  diverses  causes  d'erreurs  dans  les 
observations  relatives  a  l'ozone  atmosphérique.  Ainsi,  il  a  prouvé 
que  les  huiles  essentielles  qu'exhalent  les  plantes  aromatiques  co- 
lorent le  papier  dit  ozonoscopique.  Ce  fait  n'a  rien  que  de  très- 
naturel,  puisqu'on  sait  que  les  essences  se  chargent  d'ozone  lors- 
qu'on les  agite  avec  de  l'air  (page  42).  M.  Cloez  admet  de  plus  que 
l'air  contient  quelquefois  des  vapeurs  nitreuses  qui  peuvent  co- 
lorer le  papier.  Son  opinion  nous  parait  confirmée  parles  expé- 
riences récentes  de  M.  Schœnbein  et  de  M.  Bohlig  concernant  la 
présence  de  l'azolite  d'ammoniaque  dans  l'eau  de  pluie. 

Quoiqu'il  en  soit,  il  faut  accueillir  avec  réserve  les  assertions 
relatives  à  l'ozone  atmosphérique,  aux  variations  qu'il  peut  subir, 
et  a  l'influence  qu'il  peut  exercer  sur  la  production  de  certaines 
maladies.  On  a  dit  que  les  épidémies  (le  grippe  coïncident  souvent 
avec  l'abondance  de  l'ozone  dans  l'air;  cela  n'est  point  prouvé.  On 
a  émis  l'opinion  que  l'ozone  atmosphérique  ne  pouvait  exister 
dans  les  régions  désolées  par  les  lièvres  paludéennes,  et  l'on  admet 
une  sorte  d'inrompiitiliiliti:  cuire  l'i^mie  et  l;i  malaria.  Si  elle  n'est 
point  vraie,  celte  assertion  oflrc  du  moins  quelque  vraisemblance. 
Car  il  est  probable  que  la  malaria  et  les  émanations  paludéennes 
sont  dues  à  des  effluves  de  nature  organique,  ou  au  moins  a  des 
principes  oxydables;  or,  les  uns  et  les  autres  sont  incompatibles 
avec  l'ozone. 

Émanations  paludéennes  et  miasmes.  — On  ne  sait  rien  de  précis 
sur  la  nature  des  émanations  paludéennes  que  nous  venons  de 
mentionner,  el  l'on  ignore  complètement  celle  de  ces  principes 


AIR  ATMOSPH ÉR IQUE.  m 
subtils  nommés  miasmes,  que  l'on  suppose  répandus  dans  l'aie  et 
auxquels  on  atlribue  un  rôle  aelif  dans  la  production  de  certaines 
maladies. 

Quelques  auteurs  ont  attribué  l'influence  malfaisante  des  marais 
a  la  production  de  i'hydrogenc  sulfuré  qui  se  forme  par  l'action 
de  l'acide  carbonique  sur  les  sulfures  résultant  de  la  réduction 
des  sulfates  dissous  dans  les  eaux.  Cette  opinion  nous  paraît  dé- 
nuée de  fondement.  Nous  en  dirons  autant  de  celle  qui  consiste  à 
attribuer  des  eUets  nuisibles  a  l'hydrogène  protocarboné  qui  se 
dégage  de  la  vase  des  marais,  ou  à  l'oxyde  de  carbone  que  déga- 
gent en  petite  quantité  les  végétaux  aquatiques. 

Il  résulte  des  expériences  de  Moscati  que  les  marais  émettent 
des  principes  volatils  de  nature  organique.  Ayant  suspendu  des 
ballons  remplis  de  glace  au-dessus  d'une  rizière  de  la  Toscane,  il 
a  recueilli  le  givre  qui  s'était  condensé  à  ta  surface  extérieure  de 
ces  ballons.  En  fondant,  ce  givre  a  donné  une  eau  transparente  qui 
a  laissé  déposer  bientôt  une  matière  floconneuse  azotée  et  pu- 
trescible. L'eau  recueillie  de  la  même  manière  au-dessus  des  ma- 
rais du  Languedoc  a  donné  avec  l'azotate  d'argent  un  précipité  qui 
n'a  pas  tardé  à  brunir  (Rigaud  de  liste). 

Lorsqu'on  expose  à  l'air  d'une  contrée  marécageuse  deux  verres 
de  montre,  l'un  rempli  d'eau  chaude,  l'autre  froid  et  vide,  jusqu'à 
ce  que  ce  dernier  soit  couvert  de  rosée,  qu'on  ajoute  ensuite  une 
goutte  d'acide  sulfurique  au  liquide  contenu  dans  chaque  verre  de 
montre,  et  qu'on  évapore,  le  liquide  du  premier  verre  de  montre 
ne  laisse  aucun  résidu,  celui  du  second  laisse  un  résidu  charbon- 
neux (Boussingault).  Cet  effet  n'est  point  dû  a  la  cbute  de  corpus- 
cules ou  de  poussières  organiques  dans  le  verre  de  montre,  puisque 
ces  matières  solides  se  seraient  déposées  aussi  bien  dans  le  pre- 
mier verre  de  montre  que  dans  le  second. 

Ces  expériences  établissent  donc  ce  fait,  d'ailleurs  admissible  à 
priori,  que  l'air  renferme  des  matières  organiques  volatiles  ;  mais 
elles  ne  permettent  pas  de  conclure  qu'on  ail  réellement  réussi  à 
eondenser  un  principe  miasmatique  et  laissent  tout  entière  la  ques- 
tion concernant  la  nature  de  ces  principes. 

Germes  contenus  dont  l'air.  —  Si  les  faits  que  nous  venons  d'ex- 
poser sont  loin  d'otfrir  le  degré  de  précision  désirable,  il  n'en  est 
pas  ainsi  des  découvertes  de  M.  Pasteur  concernant  la  présence 
dans  l'air  de  germes  de  nature  diverse.  Instituées  avec  sagacité  et 
discutées  avec  rigueur,  les  expériences  de  ce  savant  ont  donné  des 
résultats  précis  dont  nous  indiquerons  les  suivants,  nous  réser- 
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vaut  d'exposer  les  autres  en  irailant  de  la  fermentation  et  de  la 

putréfaction. 

M.  Paslour  a  aspiré  de  l'air  fi  travers  un  tube  qui  renfermait  du 
fulmi-colon.  Cette  substance  laissait  passer  les  gaz  et  retenait  les 
corpuscules  suspendus  dans  l'air.  Le  fulmi-coton  ayant  Été  dissous 
dans  l'élher,  ceuï-ci  sont  restés,  et  M.  Pasleur  a  pu  reconnaître  a. 
l'aide  du  micruscope  des  granules  d'amidon  cl  des  corpuscules  glo- 
buleux qui  paraissaient  être  des  spores.  En  effet,  ces  corpuscules 
ayant  été  introduits  dans  un  milieu  propre  a,  leur  développement 
(eau  sucrée  additionnée  de  matières  albumiuoîdcs  cl  de  cendres  de 
levure  de  bière),  et  d'où  l'on  avait  exclu  d'autres  germes  avec  le 
plus  grand  soin,  on  a  vu  se  produire,  au  bout  de  24  a  36  heures, 
diverses  mucédinées,  et  un  inJusoire,  le  Bacterium  terme. 

Le  môme  résultai,  a  été  obtenu  lorsqu'on  a  substitué  au  fulmi- 
colon  des  tampons  d'amiante  pour  tamiser  l'air.  L'amiante,  chargée 
des  corpuscules  de  l'air,  ayant  été  introduite  dans  un  liquide  nour- 
ricier, on  a  vu  se  développe:1  les  inOiues  iMrcs  organisés,  tandis  que 
de  l'amiante  introduite  seule  dans  le  même  liquide,  n'a  donné  nais- 
sance à  aucune  de  ces  productions.  M.  Pasteur  a  institué  ces  expé- 
riences dans  divers  lieux.  Sur  vingt  échantillons  d'air  qui  avaient 
été  recueillis  en  rase  campagne  et  en  plaine,  huit  renfermaient  des 
germes.  Sur  un  pareil  nombre  d'échantillons  d'air  recueillis  au 
sommet  du  Jura,  cinq  se  sont  montrés  chargés  de  germes;  enfin, 
sur  vingt  prises  d'air  faites  au  Monlanvert,  sur  la  mer  de  glace,  à 
2,000  mètres  d'altitude,  une  seule  renfermait  des  germes.  Au  con- 
traire, dans  les  caves  de  l'Observatoire  de  Paris,  on  a  pu,  en  em- 
ployant certaines  préranlions,  puiser  de  l'air  exempt  de  germes. 

Ces  expériences  sont  fondamentales  pour  la  physiologie  générale 
et  viennent  à  l'appui. de  l'axiome  de  Harvey  :  Qmne  vivum  ex  ovo. 

Air  confiné.  —  On  nomme  ainsi  l'air  qui  a  servi  à  la  respiration 
d'un  nombre  plus  ou  moins  considérable  de  personnes  et  qui  n'a 
pas  été  renouvelé.  Les  gaz  et  la  vapeur  d'eau  exhalés  par  les  pou- 
mons s'accumulent  dans  cet  air,  qui  devient  non-seulement  irres- 
pirable par  défaut  d'oxygène,  mais  toxique  dans  une  certaine  me- 
sure, par  suite  de  l'accumulation  de  l'acide  carbonique.  La  gène 
de  respiration,  au  milieu  d'une  atmosphère  confinée,  est  augmentée 
par  la  présence  de  la  vapeur  d'eau  qui  arrive  bientôt  à  saturer  l'air. 
De  plus,  on  ne  peut  mettre  en  doute  l'influence  fâcheuse  qu'exer- 
cent les  émanations  animales  qui  s'échappent  avec  la  vapeur  d'eau, 
et  qui  résultent  de  transpiration  cutanée  et  pulmonaire;  la  nature 
de  ces  émanations  est  inconnue,  mais  leur  présence  se  manifeste 
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bientôt  par  une  odeur  désagréable,  toulcs  les  fois  qu'un  grand 
nombre  de  personnes  sont  réunies  dans  un  espace  clos. 

Moscati,  ayant  répété  dans  une  salle  d'hôpital  l'expérience  qu'il 
avait  faite  au-dessus  des  rizières  de  la  Toscane,  a  obtenu  le  mémo 
résultai.  Vogel  a  exposé  des  vases  remplis  d'un  mélange  réfrigé- 
rant dans  un  amphithéâtre  où  un  grand  nombre  de  personnes  se 
trouvaient  réunies.  Le  givre  condensé  à  la  surface  de  ces  vases  a 
donné  une  eau  transparente  qui  s'est  troublée  au  bout  de  quelques 
jours,  en  déposant  des  tloeons  d'abord  incolores,  puis  verts,  el  en 
répandant  une  odeur  désagréable.  Additionnée  d'a/ntale  d \i r- l,- s •  1 1  ! . 

cette  eau  est  demeurée  incolore  dans  l'obscurité  ;  mais  à  la  lumière 
solaire  elle  s'est  colorée  au  bout  de  quelques  minutes,  et  s'est  dé- 
colorée ensuite  en  laissant  déposer  des  flocons  noirs. 

Ces  expériences  démontrent  la  présence  de  ma  titres  organiques 
volatiles  dans  l'air  confiné. 

La  vapeur  d'eau  chargée  de  telles  émanations  a  élé  désignée 
sous  le  nom  de  vapeur  animalisée  (Orfila).  MM.  Péclct  cl  Dumas 
assurent  que  l'air  qui  se  dégage  par  les  cheminées  d'appel  desti- 
nées a  opérer  la  ventilation  de  salles  d'assemblées  nombreuses 
exhale  souvent  une  odeur  tellement  infecte,  qu'on  ne  peut  séjourner 
que  très-peu  de  temps  à  la  bouche  de  ces  ventilateurs.  En  ce  qui 
concerne  l'acide  carbonique,  nous  décrirons  ses  elfets  plus  tard; 
noua  nous  bornons  a  faire  remarquer  que  par  le  fait  de  la  respira- 
tion il  s'accumule  rapidement  dans  les  espaces  confinés.  On  en 
jugera  par  les  résultats  suivants  : 

D'après  les  expériences  de  MM.  Andral  et  Gavnrrct,  un  homme 
adulte  brille  environ  12  grammes  de  charbon  par  heure,  et  exhale 
par  conséquent  Ai  grammes,  soit  2i!  litres  d'acide  carbonique. 
L'air  expiré  renferme  environ  4  °/°  'ic  ce  S3-7--  si  (itmc  UQ  homme 
respirait  dans  un  espace  clos  avant  '.I  mètres  de  longueur  sur  2m,l 
de  hauteur  et  2m,7  de  largeur,  L'air  continé  dans  cet  espace  offri- 
rait au  bout  de  2i  heures  la  composition  de  l'air  expiré. 

A  l'acide  carbonique  qui  s'accumule  dans  les  espaces  confinés 
par  le  fait  de  la  respiration  vient  se  joindre  souvent  celui  qui  est 
produit  par  le  fait  de  l'éclairage.  10  grammes  de  bougie  coosom- 
ment,  en  brillant,  environ  20  litres  d'oxygène  et  versent  dans  l'air 
environ  H  litres  d'acide  carbonique.  I  lu  e  de  gaz  de  bouille  qui 
débite  par  heure  13H  litres  de  gai  consomme  231  litres  d'oxygène 
et  produit  12H  litres  d'acide  carbonique. 

On  comprend,  d'après  ce  qui  précède,  la  nécessité  de  la  ventila- 
tion dans  les  espaces  où  un  grand  nombre  de  personnes  sont 
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réunies,  tels  que  les  amphithéâtres,  les  salles  de  spectacles,  les 
salles  d'hôpital. 

On  doil  à  M.  F.  Leblanc  un  travail  important  sur  l'air  confiné. 
Nous  aurons  occasion  d'y  revenir  en  traitant  l'empoisonnement  par 
la  vapeur  du  charbon.  Nous  nous  bornons  à  faire  remarquer  que 
cet  auteur  a  eu  occasion  de  constater  dans  l'air  de  salles  mal  venti- 
lées,  telles  que  le  grand  amphithéâtre  de  la  Sorbonne,  une  pro- 
portion d'acide  carbonique  allant  jusqu'à  i  "/„,  et  qu'il  admet  que 
le  séjour  de  l'homme  dans  une  telle  atmosphère  ne  saurait  se  pro- 
longer sans  exciter  une  sensation  de  malaise  prononcée. 

Dans  les  salles  d'hôpital,  il  s'agit  d'entraîner  non-seulement  le 
gaz  acide  carbonique  provenant  de  la  respiration,  mais  encore  les 
émanations  de  nature  organique  provenant  de  la  transpiration,  de 
la  suppuration  des  plaies,  des  maladies  contagieuses  etc.  Ce  point 
offre  une  importance  extrême,  et  l'attention  des  hygiénistes  s'est 
portée  sur  ce  sujet  dans  ces  dernières  années.  Aussi  on  ne  se  con- 
tente plus  de  fournir  ù  chaque  individu  6  à  10  mètres  cubes  par 
heure,  quantité  qu'on  jugeait  suffisante  autrefois,  d'après  les  indi- 
cations de  M.  Peclet;  mais  dans  les  salles  d'hôpital  qui  se  trouvent 
dans  de  bonnes  conditions  sous  ce  rapport,  on  injecte  jusqu'à 
60  mètres  cubes  d'air  et  plus  par  heure  et  par  lit.  Les  procédés  de 
ventilation  qui  sont  en  usage  consistent  ou  bien  à  appeler  l'air  dans 
une  enceinte  par  suite  du  tirage  déterminé  par  des  appareils  de 
chauffage,  ou  bien  à  l'injecter  directement  a  l'aide  de  ventilateurs 
agissant  par  insufflation. 


Ces  combinaisons  sont  au  nombre  de  cinq,  et  forment  une  série 
qu'on  représente  ordinairement  par  les  formules  suivantes  : 


COMBINAISONS  DE  L'AZOTE  AVEC  L'OXYGENE. 


AiO>      acide  azoteun  (anhydre)     AiHO4  =  AïO'.HO. 


proloxyde  d'aiote 
bi oxyde  d'azote 
acide  azoteui  (an! 


■bladKB  -, 


AïO'      acide  hypoaiotique  a 

AitP      acide  azotique  (anhydre)    AiHO*  —  AïO^HO. 


d'oxygène  et  d'azote  sont  les  suivantes  : 


Rapportées  au  infime  volume,  les  formules  des  composés  gazeux 


Az*0*  =  4  volumes  de  protoiydc  d'azote. 
AïO1  =  4  volume*  de  bïoïyde  d'azote. 
Azû*  =  4  volumes  d'acide  hypoazolîquc. 
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Les  formules  moléculaires  des  acides  azoteux  et  azotique  anhy- 
dres sont  probablement 

AïW  =  4  volumes  d'acide  azoteux. 
Ai'O10  =  i  volumes  d'acide  azotique. 

PROTOXYDE  D'AZOTE. 

AiO  ou  AxTJ*. 

Préparation.  —  Pour  préparer  ce  gaz,  on  décompose  l'azotate 
d'ammoniaque  par  la  chaleur.  On  place  le  sel  dans  une  cornue 
(fig.  42)  munie  d'un  tube  de  dégagement,  et  que  l'on  chauffe  sur 


Fig.  ii. 

un  fourneau  ou  a  l'aide  d'une  lampe  à  gaz.  L'azotate  d'ammoniaque 
fond  d'abord  et  se  décompose  ensuite  en  proloxyde  d'azote  et  en 
eau.  On  recucilln  ordinairement  le  gaz  sur  une  cuve  à  eau.  L'équa- 
tion suivante  rend  compte  de  sa  formation. 

Ai(Azll')0»  =  AzîO>  +  4HO. 

AuUfe  Protoiydo 

Propriétés.  —  Le  proloxyde  d'azote  est  un  gaz  incolore  et  ino- 
dore. Bien  que  formé  par  deux  giiz  permanents,  il  ne  l'est  point  lui- 
même,  mais  il  se  liquéfie  1  0°  sous  une  pression  de  30  atmosphères. 
A  — 100°  il  se  solidifie. 

1  volume  de  proloxyde  d'azote  renferme  1  volume  d'aaote  cl 
4  volume  d'oxygène.  En  effet,  si  l'on  ajoute  à  la  densité  de  l'azote 
(poids  de  i  vol.  rapporté  au  poids  de  1  vol.  d'air)  la  demi-densité 
de  l'oxygène  {poids  de  £  vol.  d'oxygène),  on  trouve  qu'il  représente 
sensiblement  la  densité  du  proloxyde  d'azote. 

La  densité  de  l'azote  est  de   0,<IT2 

l.n  rlfjmi-tleiifitÉ  di!  S'otvj-'iiîe  csl  A-:..  .  e,:^'- 

U  somme-   1,984 

représente  la  densité  théorique  du  proloxyde  d'azote. 


218  BIOXVDE  D'AZOTE. 

L'expérience  a  donné  pour  celle  densilé  le  chiffre  1,527.  En 
équivalents,  la  composition  du  proloxyde  d'azote  est  représentée 
par  la  formule 

AlO  =  2  vol. 

dans  laquelle  Ait  représente  un  équivalent  ou  2  volontés  d'azote  cl 
0  un  équivalent  ou  1  volume  d'oxygène, 

Le  proloxyde  d'azote  est  décomposé  par  une  série  d'étincelles 
électriques  ou  par  l'action  d'une  forte  ehalctir  rouge.  Il  rallume, 
cornmc  l'oxygène,  une  buugie  qui  ne  présente  qu'un  point  en  igui- 
tion.  Le  charbon  s'y  consume  plus  vivement  que  dans  l'air,  le 
phosphore  y  brûle  avec  une  lumière  blanche  tres-éclafanle.  II  esl 
facile  de  se  rendre  compte  de  celle  pnipririé  conduirante  du  pro- 
loxyde d'azole.  Les  corps  qu'on  y  plonge  tout  enflammés  le  dé- 
composent, grâce  à  leur  haute  température,  et  se  trouvent  alors 
enveloppés  d'un  mélange  gazeux  où  l'oxygène  est  contenu  en  plus 
forte  proportion  que  dans  l'air. 

L'eau  dissout  les  4/3  de  son  volume  de  proloxyde  d'azote.  L'al- 
cool en  dissout  une  plus  forle  proportion. 

Action  du  protoxyda  d'azote,  bot  l'économie  animale.  —  Le  pro- 
loxyde d'azote  possède  une  saveur  douceâtre.  Il  peut  être  respiré 
pendant  quelques  minutes,  sinon  impunément,  du  moins  sans 
accasionner  des  accidents  graves.  Les  effets  qu'il  a  produits  sur  les 
personnes  qui  se  sont  soumises  à  celle  expérience  ont  singulière- 
ment varié. 

C'est  en  1799  que  sir  Humphry  Davy  éprouva  le  premier,  sur 
lui-même,  les  ellVIs  du  p:v>!o.\y<le  iV.umU'.  l.'iiihalaliuii  de  ce  gaï 
amena  un  état  d'excilation  et.  d'ivresse,  et  détermina  même  une 
sorte  d'extase.  De  la  le  nom  de  gaz  hilarant  qui  a  élé  donné 
d'abord  au  proloxyde  d'azole.  Chez  d'autres  expérimentateurs, 
l'inhalation  de  ce  gaz  a  produit  des  effets  beaucoup  moins  agréa- 
bles. Thcnard  a  ressenti  une  grande  faiblesse  allant  jusqu'à  la  perle 
de  connaissance;  Vauquelin  a  éprouvé  ries  accidents  de  suffocation, 
fort  pénibles;  Proust,  un  trouble  de  la  vision,  de  la  diplopie,  de 
l'anxiélé  et  ries  défaillances. 

BIOXÏDE  d'azote. 

Préparation.  —  On  prépare  ce  gaz  en  décomposant  par  le  cuivre 
l'aeide  azotique-  étendu  d'eau.  On  introduit  l'acide,  par  petites  por- 
tions, dans  un  flacon  de  Woulf  A  à  deux  tubulures  II,  C,  dans  lequel 
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on  a  placé  des  planures  de  cuivre  sous  une  couche  d'eau  {fig.  -H). 
Le  flacon  est  muni  d'un  lube  a  entonnoir  D  et  d'uu  tube  de  dégage-.. 


Fig.  43. 

ment  E.  Il  se  forme  d'abord  des  vapeurs  rouges  dues  à  la  transfor- 
mation en  acide  hypnnzoliquc  qu  ci)  ruine  ni  les  premières  portions 
du  bioxyde  d'azote,  au  contact  de  l'oxygène  contenu  dans  l'air  du 
flacon.  Mais  hienlùl  les  vapeurs  rouges  ont  disparu.  On  recueille 
alors  le  bioxyde  d'azote  sur  la  cuve  fi  eau. 

La  réaction  qui  donne  naissance  a  ce  gaz  est  exprimée  par  l'équa- 
tion suivante  : 

*ÀiHO«  +  3Cu  =  SAzCuO*  +  AzO*  +  4110. 

Allie  A.  pilla         Il  in.  [Je 

noûqae.  il  tulire.  d'Huit. 

Pour  que.  le  bioxyde  d'azote  soit  pur,  i!  faut  éviter  l'emploi  d'un 
acide  azotique  trop  concentré  et  empêcher  que  le  liquide  ne 
s'échauffe  pendant  la  réaction.  Si  l'on  ne  prenait  point  ces  précau- 
tions, le  gaz  pourrait  être  mêlé  de  pmloxyde  d'azote. 

Propriétés.  —  Le  bioxyde  d'azote  est  un  gaz  permanent,  incolore. 
Il  est  à  peine  soluble  dans  l'eau,  qui  n'en  prend  que  1/20  de  son 
volume.  Un  volume  de  ce  gaz  referme  {  volume  d'azote  et  J  volume 
d'oxygène  unis  sans  condensation.  Sa  densité,  qui  est  =  1,039,  re- 
présente, en  effet,  la  demi-densité  de  l'azote,  plus  la  demi-densité 
de  i 'oxygène. 

0,486    demi-densité  de  l'azote. 

0,.H;i-2   demi-densité  de  lui vp'i] e. 

1,038    densité  théorique  du  bioxyde  d'azote. 
L'expérience  adonné  pour  la  densité  de  ce  gaz  le  nombre  l,03tï. 
En  équivalents,  la  composition  du  bioxyde  d'azote  est  exprimée 
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par  la  formule  AzO*  =  4  volumes,  formule  dans  laquelle  Az  repré- 
sente 2  volumes  d'azote  el  0*  2  volumes  d'oxygène. 

La  propriété  caractéristique  du  bioxyde  d'azolc,  c'est  d'absorber 
la  moitié  de  son  volume  d'oxygène  à  la  température  ordinaire  pour 
passer  à  l'état  de  vapeur  hypoazolique 

Ait)'   +  0*  =  AztV. 

t  ni.  !  TOI.  4  Ni, 

,'.r  li!  it-:.:e  lJ'oi '  o'ne.  »J|ir-ur 
d'uvte.  b*pauo(jqu. 

Le  bioxyde  d'azote  est  irrespirable,  mais  il  est  capable  d'entre- 
tenir la  combustion  de  écriai  us  corps.  Un  ebarbon  fortement  in- 
candescent continue  à  y  brûler.  Le  phosphore  enflammé  y  brûle 
avec  un  vif  éclat.  Cependant  ce  gaz  ne  rallume  pas,  comme  l'oxy- 
gène el  le  proloxyde  d'azote,  une  bougie  qui  présente  eneore  quel- 
ques points  en  ignition. 

Le  bioxyde  d'azote  est  absorbé  par  les  solutions  des  sels  fer- 
reux qui  prennent  une  teinte  brun  foncé  en  se  combinant  avec  ce 
gaz  (Pcligol).  Deux  équivalents  d'un  srl  ferreux  absorbent  un  équi- 
valent de  prot oxyde  d'azote  pour  former  une  combinaison  peu 
stable  et  qui  laisse  dégager  du  bioxyde  d'azote  par  l'action  d'une 
légère  chaleur.  Un  lire  parti  de  la  facilité  avec  laquelle  le  bioxyde 
d'azote  se  combine  avec  les  sels  ferreux  pour  séparer  ce  gaz  de 
l'azote  el  du  prot oxyde  d'azolc.  Il  suflil  d 'agiter  le  mélange  avec  une 
solution  concentrée  de  sulfate  ferreux  pour  absorber  le  bioxyde, 

ACTBE  AZOTEUX. 
Az03. 

Cet  acide  a  été  ohlcnu  a  l'état  anhydre,  sous  forme  d'un  liquide 
bleu  foncé,  eu  faisant  arriver  dans  un  tube  ou  dansunmatras  main- 
tenu a  une  liasse  température,  4  volumes  de  bioxyde  d'aznte  el 
t  volume -d'oxygène.  H  prend  naissance,  en  outre,  par  l'action  de 
l'eau  sur  l'acide  hypoazolique  à  une  basse  température  : 
2AzO>    +    110  =   ÀtO>    +  AzHO*. 

nbTdrt.  uoLiqifl. 

et  par  l'action  du  bioxyde  d'azote  sur  l'acide  azotique  d'une  con- 
centration moyenne.  Il  se  forme  dans  celte  dernière  réac- 
tion un  liquide  bleu.  Celui-ci,  étant  soumis  à  la  distillation,  émet 
des  vapeurs  rouges  que  l'on  peut  condenser  dans  des  récipients 
fortement  refroidis,  en  un  liquide  vert,  mélange  d'acide  azoteux  et 
d'acide  hypoazolique.  De  nouvelles  reclifl calions,  faites  à  de  très- 
basses  températures,  permettent  de  séparer  ces  deux  acides  :  le 
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2ï\ 


plus  volatil,  l'acide  azoteux,  se  dégage  le  premier  et  se  condense 
sous  forme  d'un  liquide  bleu  (Fritzsehc).  Sa  composition  est  ordi- 
nairement représentée  par  la  formule  AzO1,  qui  répond  probable- 
ment à  deux  volumes,  et  qu'il  Miment  de  doubler. 

L'acide  azoteux  forme  des  combinaisons  slablcs  avec  les  bases. 
Lorsqu'on  fait  arriver  sur  du  bioxyde  de  bariom  contenu  dans  un 
lube  de  verre  et  chauffé  modérément,  un  courant  rapide  de  bi- 
oxyde d'azote,  les  deux  corps  se  combinent  avec  dégagement  de 
chaleur  et  de  lumière  et  formation  d'azotite  de  baryte  AzRaO' 
=  ÀzO»,BaO. 

,  AïO*  +  BaO'  =  AzBaO1. 

ACIDE  llï  PO  AZOTIQUE. 
AzO'. 

Ce  composé  prend  toujours  naisssanco  par  l'action  de  l'oxygène 
sur  le  bioxyde  d'azote.  Ce  n'est  point  un  acide,  car  il  ne  se  cum- 
bine  pas  avec  les  hases.  Il  constilne  l'oxyde  du  bioxyde  d'azote 

et  le  nom  d'oxyde  d'azolylc  (Wi'll/.ii  o)  f-\pi  mn  [;iil  mieux  cette 
constitution  que  le  mot  impropre  d'acide  bypoazotique. 

Préparation.  —  On  prépare  ce  composé  eu  décomposant  l'azotate 
de  plomb  par  lu  chaleur.  Un  place  le  sel  bien  sec  dans  une  cornue 


Fig.  M. 

de  prés  (/ïy.  41).  On  chauffe  graduellement  jusqu'au  mige  sombre 
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et  on  reçoit  dans  tin  récipient  bien  refrodi  les  vapeurs  qui  se  déga- 
gent. Elles  se  condensent  sons  la  forme  d'un  liquide  jaune  brun. 
S'il  était  coloré  eu  veil  ou  en  bleu,  ce  serait  l'indice  de  la  présence 
d'une  certaine  quantité  d'acide  azoteux,  forme,  par  l'action  de  quel- 
ques traces  d'eau  sur  l'acide  hypoazoliquc.  La  réaction  qui  donne 
naissance  à  ce  dernier  corps  est  représentée  par  l'équation  suivante: 
AzI'bO"   =  AzO*    4-   PhO    +  0. 

*HUlt  Atido  Oijd» 

de  plomb.      hjpuiioliqDC.    de  plomb. 

Propriétés  de  l'acide  hypossotiiioa.  —  L'acide  hypoazotiqne  idii- 
stitue  un  liquide  nnihili'  bouill.inl  à  *J~".  S;i  couleur  varie  avec  la 
température.  Il  est  jaune  fauve  a  0*,  jaune  brun  vers  20°.  l(  se 
prend  en  une  masse  cristalline  fi  —  9°.  Sa  densité  est  de  1,42.  Ex- 
posé à  l'air,  il  émet  fies  vapeurs  rouges.  La  densité  de  ces  vapeurs 
a  été  trouvée  =1,72. 

La  composition  de  l'acide  hrpoazoliqnc  est  exprimée  par  la  for- 
mule 

AïO1  =  AzO!.0!. 

Ces  formules  représentent  4  volumes  de  vapeur;  la  première,  2  vo- 
lumes d'azote  (un  équivalent  Az)  et  4  volumes  d'oxygène  condensés 
en  quatre  volumes;  ta  seconde,  4  volumes  de  bioxyde  d'azote  et 
2  volumes  d'oxygène  pareillement  condensés  en  4  volumes. 

Le  cuivre  décompose  l'aride  bypnazol  ique  au  nnif-'e  en  s'empa- 
rent de  son  oxygène  pour  former  de  l'oxyde  de  cuivre,  et  en  met- 
tant l'azote  en  liberté.  Celte  réaction  a  été  mise  a  profit  pour 
l'analyse  de  l'acide  hypoazotique. 

L'acide  hypoazotique  se  transforme,  en  présence  d'un  grand  excès 
d'eau,  en  bioxyde  d'azote  cl  en  acide  azotique.  Une  petite  quantité 
d'eau  le  dédouble  à  une  basse  température  en  acide  azotique  et  en 
acide  azoteux  (page  220). 

Tel  est  aussi  le  mode  de  dédoublement  que  lui  font  subir  les 
bases.  La  potasse  le  transforme  en  azotate  et  azolile  de  potasse. 
A  200%  la  baryte  caustique  devient  incandescente  dans  un  courant 
de  vapeur  hypoazotique  et  se  convertit  en  azotite  et  en  azotate. 
2AzO'  +  2BaO  =  AïBaO»  +  Aillât)".  ' 

Acide  À.olita  AjalitA 

bjpOIHUqnfl.  de  bar^le.      de  bir)te. 

Lorsqu'on  met  en  conlael  dans  un  tube  fermé  et  fortement  re- 
froidi de  l'acide  sulfureux  et  de  l'acide  hypoazolique  liquéfiés,  on 
obtient  des  cristaux  incolores  et  un  liquide  bleu  qui  parait  être  do 
l'acide  azoteux.  Les  cristaux  possèdent  une  composition  exprimée 
par  la  formule  S!Az05  (La  Provostayc).  On  les  envisage  comme 
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une  combinaison  d'acide  sulfiirique  anhydre  et  d'acide  ■  azoteux, 
2S03  -|-  AzO1.  Us  prennent  naissance  en  vertu  de  la  réaction  sui- 
vante : 

2S02  +  2AïO*  =  S^AiO'  4.  AzOJ. 

Ils  se  forment  quelquefois  dans  les  chambres  de  plomb,  lorsque 
la  vapeur  d'eau  n'y  arrive  pas  en  assez  sraiulc  abondance.  L'eau  les 
décompose  en  acide  sulfiirique,  acide  azotique  et  bioxyde  d'azote. 

Action  de  l'acide  hypoazotique  sur  l'économie  animale. — Ce  corps 
est  très-cor  l'os  if.  ,\  l'état  liquide  il  jaunit  ci.  détruit  la  peau.  Inspi- 
rée en  trop  grande  quantité,  sa  vapeur  produit  une  inflammation 
très-vive  des  voies  aériennes  et  du  tissu  pulmonaire,  l'inspiration 
des  vapeurs  nitreuscs  est  plus  funeste  querelle  du  chlore,  parée 
qu'elle  est  muins  incommode  immédiatement  et  qu'elle  prémunit 
moins  contre  les  dangers  d'une  action  prolongée  dn  g;iz.  L'irrila- 
tion  violente  et  instantanée  que  détermine  le  chlore  est  un  avertis- 
sement et  une  garantie  contre  la  durée  de  l'inhalation.  La  science 
a  enregistre  plusieurs  cas  d'empoisonnement  par  la  vapeur  nitreuse 
suivis  de  mort.  Les  victimes  étaient  des  ouvriers  qui  avaient  pé- 
nétré dans  des  magasins  où  de  l'acide  azotique  s'était  répandu  en 
grande  quantité  et  avait  provoqué,  en  se  décomposant,  le  dégage- 
ayant  nettoyé  le  sol  des  chambres  de  plomb  qui  servent  â  la  pré- 
paration de  l'acide  sulfuriquc,  en  y  jetant  de  l'eau,  se  sont  trouvés 
enveloppés  d'une  atmosphère  d'aride  hypoazolique  provenant  de  la 
décomposition  des  cristaux  des  chambres,  et  ont  succombé  très- 
rapidement  aux  suites  de  l'inhalation  de  ce  gaz.  A  l'autopsie,  on  a 
trouvé  les  poumons  de  ces  individus  entièrement  désorganisés  sur 
une  certaine  étendue,  n'offrant  plus  de  crépitation  et  gorgés  d'un 
sang  noir  et  liquide. 

ACIDE  AZOTIQUE. 
AsHO»  =  Azfjs.HO. 

Formation.  —  Lorsqu'on  fait  passer  une  série  d'étincelles  élec- 
triques à  travers  un  mélange  d'oxygène  et  d'azote,  au  contact  d'une 
solution  alcaline,  il  se  forme  de  l'acide  azotique,  qui  sature  une 
portion  de  l'alcali  pour  former  un  azofatc  (Cavendish). 

D'après  Berzelius,  lorsqu'on  fait  brûler,  par  petites  portions,  dans 
un  excès  d'oxygène  un  mélange  de  1  volume  d'azote  et  de  14  vo- 
lumes d'hydrogène,  on  parvient  à  transformer  tout  l'azote  en  aeide 
azotique. 

L'azote  et  l'oxygène  se  combinent  pareillement  lorsqu'on  fait 
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passer  un  courant  d'air  sur  des  matières  poreuses  (fragments  de 
pierre-ponce  ou  de  brique)  imprégnées  d'une  solution  de  potasse  et 
de  certaines  matières  oxydables  telles  que  le  sulfure  de  fer  (Cloez). 

L'ozone  oxyde  l'azoie  de  l'air  en  présence  d'une  solution  alca- 
line. Il  se  forme  un  azotate  alcalin  (Schœnbein)  [page  44]. 

Lorsqu'on  fait  passer  un  mélange  de  gaz  ammoniac  et  d'air 
atmosphérique  à  travers  un  tube  de  verre  renfermant  de  l'éponge 
de  platine  chauffée  ù  300°,  celle-ci  devient  incandescente,  et  il  se 
produiL  une  petite  quantité  d'acide  azotique  et  de  vapeurs  ni t reuses. 
En  présence  d'un  excès  d'ammoniaque  il  se  forme  de  l'azotate 
d'ammoniaque.  Dans  celte  circonstance,  l'acide  azotique  se  forme, 
en  même  temps  que  l'eau,  par  suite  de  l'oxydation  des  deux  élé- 
ments de  l'ammoniaque. 

L'ozone  oxyde  de  même  l'ammoniaque  avec  formation  d'azotate 
d'ammoniaque. 

Un  grand  nombre  de,  matières  organiques  azotées,  exposées  à 
l'air  en  présence  de  l'eau  et  de  carbonates  alcalins,  se  décompo- 
sent en  dégageant  de  l'ammoniaque,  dont  une  portion  s'oiyde  à 
l'état  naissant,  pour  former  l'acide  azotique  qui  se  combine  avec 
la  base  alcaline. 

Celte  dernière  réaction  s'accomplit,  sur  une  vaste  échelle,  dans 
le  sol  de  certaines  contrées  tropicales.  Lorsque  ce  sol  vient  à  se 
dessécher,  l'azotate  formé  s'effleurit  a  la  surface.  Telle  est  l'ori- 
gine des  dépôts  considérables  d'azotale  de  soude,  qu'on  trouve 
au  Chili  et  au  Pérou,  cl  de  l'azotate  de  potasse  qu'on  rencontre 
dans  l'Inde. 

Préparation.  —  On  prépare  l'acide  azotique  en  décomposant 
l'azotate  de  soude  ou  l'azot  aie  de  potasse  par  l'acide  sulfurique 
concentré.  Dans  les  arts  on  se  sert,  pour  exécuter  cette  opération, 
de  chaudières  en  fonte  fermées  par  un  couvercle  et  munies  d'un 
col  communiquant  au  moyen  d'une  allonge  en  verre  avec  des  boni- 
bonnes  oïl  l'acide  vient  se  concentrer. 

Dans  les  laboratoires,  on  emploie  une  cornue  de  verre  dans  la- 
quelle on  introduit  parties  égaies  d'azotate  de  potasse  (salpêtre) 
ou  d'azotate  de  soude  et  d'acide  sulfurique  (fig.  AS).  Le  col  de  la 
cornue  s'engage  dans  celui  d'un  récipient  (ubulé  qui  plonge  dans 
une  terrine  remplie  d'eau.  On  évite  l'emploi  des  bouchons  qui  se- 
raient corrodés  par  l'acide. 

En  chauffant  le  mélange  on  voit  l'azotate  foadre.  Des  vapeurs 
rouges  marquent  le  commencement  et  la  fin  de  l'opération.  Les 
premières  portions  d'acide  azotique  mises  en  liberté  se  décom- 
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posent,  en  effet,  en  présence  d'un  excès  d'acide  sulfurique.  Mais 
lorsque  le  mélange  devient  homogène  après  la  fusion,  il  se  dégage 


Fig.  43. 

de  l'acide  azotique  dont  les  vapeurs  sont  incolores  et  qui  se  forme 
en  vertu  de  la  réaetion  suivante  : 

Aï\aO«  +  S'-WO»  =  S*HNaOS  +  AiHO». 

de  loudc.      Iilfariqil,       do  mit,  niotiqoc. 

On  recueille  dans  le  récipient  un  liquide  jaune.  C'est  de  l'acide 
azotique  tenant  en  dissolution  une  certaine  quantité  de  vapeurs 

Dans  cette  préparation  on  emploie  un  excès  d'acide  sulfurique, 
c'est-à-dire  deux  fois  plus  d'acide  sulfurique  qu'il  n'en  faudrait, 
d'après  la  théorie,  pour  former  du  sulfate  neutre  de  soude, 
SO',NaO  =  SJïaO*.  Si  l'on  employait  l'acide  et  le  sel  en  proportions 
équivalentes,  c'est-à-dire  une  molécule  d'acide  pi.ur  une  molécule 
d'azotate  de  soude,  ce  dernier  sel  ne.  serait  pas  décomposé  entière- 
ment à  la  température  où  il  convient  d'opérer,  et  si  l'on  poussait 
trop  le  feu,  l'acide  azotique  serait  décomposé.  Il  est  donc  néces- 
saire d'employer  deux  molécules  d'acide  pour  une  d'azolalc  de 
soude  ou  de  salpêtre.  11  se  forme  alors  du  sulfate  acide  de  sonde 
ou  de  potasse, 

SW.NaO.HO  ^  S«HNaO». 
Lorsque  dans  la  préparation  de  l'acide  azolique  on  emploie  de 
l'acide  sulfurique  dans  son  plus  grand  élat  de  concentration,  on 
obtient  de  l'acide  azotique  aussi  concentré  que  possible.  Daus  le 
cas  contraire,  cet  acide  renferme  de  l'eau.  Celui  du  commerce  est 
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toujours  dans  ce  cas.  En  outre,  il  peut  renfermer  de  petites  quan- 
tités d'acide  sulfurique,  d'acide  ehlorhydrique  et  des  vapeurs  ni- 
treuscs.  Pour  le  purifier,  on  le  soumet  à  la  distillation  avec  une 
petite  quantité  d'azotate  de  plomb,  en  ayant  soin  de  rejeter  les 
premières  portions  et  de  ne  pas  pousser  la  distillation  jusqu'au 
bout.  On  le  concentre  ensuite  en  le  mêlant  avec  son  volume  d'acide 
sulfurique  et  en  soumettant  le  mélange  a  la  distillation.  Les  pre- 
mières portions  qui  passent  sont  de  l'acide  azotique  monohydraté, 
dont  le  point  d'ébullition  ne  dépasse  pas  90°.  Pour  débarrasser 
l'acide  azotique  jaune  des  vapeurs  nitreuses  qu'il  tient  en  dissolu- 
lion,  on  y  dirige  un  courant  de  gaz  carbonique  sec  qui  lus  entraîne. 

Composition  et  propriétés.  —  L'acide  azotique  le  plus  concentré 
possible  offre  une  composition  représentée  par  la  formule 

A7H0»  =  AzOyiO. 

On  le  nomme  monobydraté  parce  qu'il  renferme  les  éléments  d'un 
seul  équivalent  d'eau.  C'est  un  liquide  incolore  lorsqu'il  est  par- 
faitement pur,  mais  qui  jaunit  rapidement  à  la  lumière  en  se  dé- 
composant en  oxygène,  vapeur  nilreuse  et  eau.  Exposé  à  l'air,  il 
répand  des  fumées  blanches  abondantes.  Il  se  congelé  à  —  49°.  Il 
bout  à  86*.  Sa  densité  est  de  1,552  à  20'.  . 

Dirigée  à  travers  un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge,  sa  va- 
peur se  décompose  en  acide  hypoazo tique,  en  oxygène  et  en  eau 
qui,  en  se  condensant,  régénère  de  l'acide  azotique  étendu  avec 
une  portion  de  l'acide  bypoazotiquc.  11  suffit  de  distiller  l'acide 
azotique  très-concentré  pour  voir  apparaître  des  vapeurs  rouges 
provenant  de  sa  décomposition. 

L'acide  azotique  monohydraté  se  môle  à  l'eau  en  produisant 
une  élévation  de  température.  On  admet  qu'il  se  combine  avec 
3  équivalents  d'eau  (42,8  du  poids  de  AzHO4)  pour  former  un 
hydrate 

Ait) \i  110  =  AxHOVHO. 

Cet  hydrate  constitue  un  liquide  parfaitement  incolore,  d'une  den- 
sité de  1,42.  On  peut  le  distiller  sans  qu'il  abandonne  de  l'eau,  et 
son  point  d'ébullition  est  situé  d'une  manière  constante,  à  123° 
sous  la  pression  ordinaire  (Dalton),  ou  d'après  M.  Millon,  de  125° 
al28°.  Si  on  le  distillait  sous  une  pression  plus  forte  ou  plus  faible 
que  la  pression  normale,  sa  composition  changerait  sans  aucun 
doute,  comme  on  l'a  observé  ponr  d'autres  acides  hydratés 
(Roscoe). 
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Lorsqu'on  distille  de  i'acide  azotique  d'une  densité  supérieure  à 
celle  de  cet  hydrate,  il  commence  à  bouillir  au-dessous  de  120*  et 
se  résout  eu  un  acide  plus  concentré  qui  passe  d'abord,  et  puis  en 
un  acide  d'une  densité  de  1,42  qui  passe  vers  125°. 

Lorsqu'on  soumet  à  la  distillation  un  acide  azolique  d'une  den- 
sité inférieure  a  1,*2,  l'ébullition  commence  de  même  au-dessous 
de  120°;  il  passe  d'abord  un  acide  plus  faible,  et  finalement  le 
thermomètre  monte  vers  125",  où  il  s'arrête  et  où  passe  un  acide 
d'une  densité  de  1,405  (Millon). 

L'acide  azotique  cède  facilement  une  partie  de  son  oxygène  aux 
corps  qui  en  sont  avides.  Beaucoup  de  métalloïdes:  et  la  plupart 
des  métaux  le  décomposent  en  s'oxydant.  Un  charbon  incandes- 
cent qu'on  en  approche,  brûle  avec  une  vive  ignition  au  point  oïl 
il  louche  la  surface  de  l'acide.  Le  phosphore,  l'arsenic,  le  soufre, 
le  sélénium,  l'iode,  etc.,  se  transforment  en  acides  lorsqu'on  les 
fait  bouillir  avec  de  l'acide  azolique. 

Lorqu'on  fait  passer  sur  de  l'éponge  de  platine  chauffée  de  l'hy- 
drogène chargé  de  vapeurs  d'acide  azotique,  il  se  forme  de  l'eau 
et  de  l'ammoniaque  et  l'éponge  de  plaline  est  porlce  à  l'incandes- 
cence (Kuhlmann). 

L'acide  azotique  modifie,  oxyde  ou  détruit  un  grand  nombre  de 
matières  organiques.  Il  décolore  le  sulfate  d'indigo. 

Le  cuivre,  l'argent,  le  mercure  ne  sont  que  faiblement  attaqués 
par  l'acide  azotique  d'une  densilé  inférieure  a  1,42,  à  moins  qu'on 
n'élève  la  température.  L'acide  concentré  exerce  une  action  éner- 
gique sur  ces  métaux,  qui  sont  dissous  et  transformés  en  azo- 
tates. 

Lorsqu'on  verse  sur  du  cuivre  de  l'acide  azotique  d'une  densilé 
de  1,070,  le  métal  n'est  pas  atlaqué;  mais  l'attaque  commence 
immédiatement  si  l'on  introduit  dans  la  liqueur  une  petite  quan- 
tité d'azotile  de  potasse. 

L'étain  et  le  bismuth,  au  contraire,  sont  faiblement  attaqués  par 
l'acide  concentré,  tandis  qu'ils  sont  énergiquement  oxydés  par 
l'acide  étendu.  L'étain  se  transforme  en  acide  slannique,  le  bis- 
muth en  azotate.  L'action  est  particulièrement  vive  avec  le  premier 
do  ces  métaux.  Elle  donne  lieu  a  un  dégagement  tumultueux  de 
vapeurs  rouges,  cl  à  la  formation  d'une  poudre  blanche  insoluble 
(acide  stannique).  Un  fait  digne  de  remarque,  c'est  qu'on  a  constaté, 
dans  cette  expérience,  la  formation  de  l'ammoniaque  qui  reste 
combinée  avec  l'excès  d'acide  azotique,  et  qui  prend  naissance 
par  suite  de  la  décomposition  simultanée  de  l'eau  et  de  l'acide 
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azotique,  l'hydrogène  de  l'eau  se  combinant  avec  l'azote  de  l'acide 
azotique,  l'oxygène  se  portant  sur  l'élain. 

Le  fer  présente,  au  contact  de  l'acide  azotique,  des  phénomènes 
particuliers.  L'acide  étendu  l'attaque  et  le  dissout;  l'acide  très- 
concentré  ne  lui  fait  éprouver  aucune  altération  immédiate.  Il  y 
conserve  son  poli,  et  lorsqu'on  le  plonge  ensuite  dans  l'acide  plus 
étendu,  celui-ci  ne  l'attaque  plus,  11  est  devenu  passif,  comme  on 
dit.  M.  Faraday  admet  que  la  passivité  du  fer  est  due  à  une  couche 
mince  d'oxyde  dont  se  revet  la  surface  du  métal,  qui  est  ainsi  pré- 
servé contre  l'action  de  l'acide. 

Lorsqu'on  dirige  dans  de  l'acide  azotique  concentré  un  courant 
de  m'oxyde  d'azote,  il  se  forme  de  l'acide  hypoazotique  qui  se  dis- 
sout dans  la  liqueur  eu  lui  communiquant  une  couleur  brune. 
2[AzHO»]  +  AzO*  =  3AzO*  +  H'O'. 

Lorsque  l'acide  azotique  est  étendu  d'eau,  l'action  du  bioxyde 
d'azote  donne  naissance  à  de  l'acide  azoteux  qui  colore  la  liqueur 
en  vert  ou  en  bleu.  Aussi  lorsqu'on  fait  passer  un  courant  de  ln- 
oxyde  d'azote  à  travers  diverses  portions  d'acide  azotique  de  den- 
sité différente,  l'acide  se  colore,  suivant  sa  concentration,  en  brun, 
en  vert  ou  en  bleu. 

Action  de  l'acide  azotique  sur  l'acide  cblorbydriipie.  —  Le  mé- 
lange d'acide  azotique  cl  d'acide  cblorhydrique  a  reçu  des  anciens 
chimistes  le  nom  d'eau  régate  pan  e  qu'il  possède  la  propriété  de 
dissoudre  l'or,  le  roi  des  métaux.  Il  doit  cette  propriété  au  chlore 
mis  en  liberté. 

AzHO»    +    HCl  =   HW   +    AzO*   +  Cl. 

Àcido       ^  Acile  Eou.        ^     *jjj<  Cllort. 

Abandonné  à  lui-même,  ce  mélange  se  colore  peu  a  peu  en 
jaune,  en  se  décomposant  partiellement  comme  l'indique  l'équa- 
tion précédente.  Mais  celte  décomposition  est  limitée  et  ne 
s'effectue  en  totalité  qu'en  présence  d'un  métal  capable  d'absorber 
le  chlore. 

Lorsqu'on  chauffe  un  mélange  de  3  parties  d'acide  chlorhydriquc 
et  de  2  parties  d'acide  azotique,  il  se  colore  en  rouge  orange  et  laisse 
dégager  des  torrents  de  vapeurs  rouges.  Indépendamment  du  chlore 
et  de  l'acide  hypoazotique,  ces  vapeurs  renferment  deux  composés 
particuliers  (BaudrimonL  Gay-Lussac).  L'un  représente  de  l'acide 
hypoazotique  dont  deux  équivalents  d'oxygène  ont  été  remplacés 
par  deux  équivalents  de  chlore.  Sa  formule  est  AzO'Cl*.  T'est  une 
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vapeur  rouge  qui  se  condense  à  —  7"  en  un  liquide  rouge  orange. 
On  le  nomme  acide  kypochloroazotique , 

L'antre  représente  de  l'acide  azoteux  anhydre  dont  1  équivalent 
d'oxygène  a  été  remplacé  par  1  équivalent  de  chlore.  On  le  nomme 
acide  chloroazateux,  et  on  représente  sa  composition  parla  formule 
AiO*CJ.  C'est  un  gaz  qui  ne  se  liquéfie  que  par  l'action  d'un  froid 
très-intense. 

Ces  deux  produils  sont  accessoires  et  ne  semblent  prendre 
aucune  part  à  l'action  énergique  de  l'eau  régale.  Celle  action  est 
à  la  fois  rhloriirante  ei  oxydante,  chlorurante  par  le  chlore,  oxy- 
dante par  l'acide  hypoazolique,  et  secondairement  par  le  chlore 
qui  peut  décomposer  l'eau  (page  187). 

Acide  azotique  anhydre.  —  M.  H.  Deville  a  obtenu  cet  acide  en 
décomposant  l'azotate  d'argent  sec  et  chauffé  de  38'  à  60°,  par  le 
chlore  sec. 

AiAaO*    +    Cl    —    AgCl    +    AtO»    +  0. 

^««n  îb-,""l'  *:";'j""«M 

Dan*  telle  expérience,  l'acide  azotique  anhydre  se  volatilise  et 
se  emulense  en  prisme*  droits  â  base  rhombe.  fusibles  h  23", Ji,  el 
dont  le  puiiil  d'fhiillitinn  est  situé  à  4H"  ou  30".  C'est  un  romposé 
tres-inslable  et  qu'il  est  difficile  de  conserver;  car  il  détone  spon- 
tanément, même  lorsqu'il  est  conservé,  à  une  basse  température, 
dans  des  tubes  hermétiquement  scellés.  Mis  en  contact  avec  l'eau 
il  s'échauffe  el  donne  de  l'acide  azotique  hydraté.  Sa  composition 
est  exprimée  par  la  formule  AzO",  mais  il  est  probable  que  sa  for- 
mule moléculaire,  qui  représenterait  *  volumes  de  vapeur,  doit 
Être  doublée. 

Action  de  l'acide  aiotique  sur  l'économie  animale.  —  Empoisonne- 
ment per  cet  acide- —  L'acide  azotique,  vulgairement  appelé  eau 
forte,  est  un  des  poisons  corrosifs  les  plu»  énergiques.  Appliqué 
sur  la  peau,  il  y  a  produit  immédiatement  une  larhe  jaune  qui 
devient  jaune  orangé  au  contact  de  la  potasse.  Par  l'action  de 
l'acide  tres-conceniré,  la  peau  c;t  immédiatement  corrodée,  désor- 
ganisée. Il  en  est  de  même  des  muqueuses.  Au  contact  du  l'aride 
azotique  l'épidémie  des  lèvres  se  colore  en  jaune  et  parait  comme 
brillé;  la  membrane  interne  de  la  bouche  prend  une  couleur 
blanche,  souvent  dlrioe.  A  ces  signes,  ou  prul  reconnaître  quel- 
quefois la  nature  de  l'acide  récemment  avalé  par  un  m.iladr. 

Au  surplus,  les  symptômes  que  détermine  l'cmpoisonncraen 
par  l'acide  azotique  sont  semblables  a  cent  qu'on  observe  dans  les 
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cas  des  acides  concentrés  en  général,  de  l'acide  sulfurique  en  par- 
ticulier. Le  traitement  est  le  même.  (Voir  page  153.) 
Recherche  de  l'acide  azotique  du»  le*  cat  d'empoisonnement.  — 

Pour  retrouver  l'acide  azotique,  soil  dans  le  tube  digestii,  soit 
dans  les  matières  des  vomissements,  soit  enfin  dans  un  mélange 
d'aliments,  on  opère  de  la  manière  suivante  :  Le  lube  digestif 
coupé  par  morceaux  et  les  autres  matières  suspectes  sont  soumis 
a  des  lavages  à  l'eau  distillée.  Les  liqueurs  séparées  des  résidus 
solides  el  qui  offrent  une  réaction  plus  ou  moins  acide,  sont  por- 
tées à  l'ébullition  dans  le  but  de  coaguler  aussi  complètement  que 
possible  les  substances  animales;  ensuite  elles  sont  filtrées  et  sa- 
turées par  le  carbonate  de  potasse  pur. 

La  solution  est  concentrée  par  l'évaporation,  et  lorsqu'elle  est 
réduite  à  un  petit  volume,  elle  est  distillée  avec  de  l'acide  sulfu- 
rique.  L'acide  azotique  passe,  surtout  vers  la  fin  de  la  distillation, 
et  est  recueilli  dans  un  récipient  refroidi.  Il  est  Irès-élcndu  d'eau. 
On  le  salure  exactement  par  le  carbonate  de  potasse,  et  on  évapore. 
[|  reste  un  résidu  salin  qui  doit  être  de  l'azotate  de  polasse.  Pour 
s'en  assurer,  on  le  soumoL  aux  épreuves  suivantes  : 

On  dépose  un  petit  fragment  sur  un  charbon  ardent.  L'azotate 
fuse,  c'est-à-dire  active  la  combustion  au  point  de  contact, 

On  mole  une  certaine  quantité  du  sel  pulvérisé  avec  de  la  limaille 
de  cuivre,  el  l'on  ajoute  de  l'acide  sulfurique  concentré  au  mélange 
placé  au  fond  d'un  lube  de  verre  blanc.  Il  se  dégage  des  vapeurs 
rouges.  Leur  couleur  esl  surtout  sensible  lorsqu'on  regarde  le  tube 
dans  la  direction  de  son  aie.  Ces  vapeurs  rouges  résultent  de 
l'Oxydation  du  bioxyde  d'azote  qui  se  dégage  au  contact  du  cuivre 
et  de  l'acide  azotique  mis  en  liberté. 

On  dirige  ces  vapeurs  rouges  ou  le  bioxyde  d'azote  lui-même  dans 
une  solution  de  sulfate  de  narcotine  ou  dans  une  solution  de  sulfate 
ferreux.  La  première  rougit,  la  seconde  se  colore  en  brun  foncé. 

On  dissout  une  petite  '  quantité  du  sel  pulvérisé  dans  l'acide 
sulfurique  concentré,  on  élend  d'une  petite  quantité  d'eau  et  on 
introduit  dans  la  liqueur  un  cristal  de  sulfate  ferreux.  Celui-ci  se 
colore  aussitôt  en  brun,  et  la  coloration  s'étend  peu  aux  parties  de 
la  liqueur  qui  entourent  le  cristal. 

Si  les  expériences  précédentes  donnaient  un  résultat  négatif,  ÎI 
conviendrait  d'épuiser  le  résidu  des  lavages  à  Tenu  par  une  disso- 
lution faible  et  bouillante  de  carbonate  de  potasse  pur.  Car  il  se 
pourrait  que  de  petites  quantités  d'acide  azotique  fussent  retenues 
par  les  matières  animales,  en  combinaison  assez  intime  pour  ré- 
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sisler  à  l'action  dissolvante  de  l'eau  pure.  La  solution  alcaline 
filtrée  et  réduite  à  un  petit  volume  par  l'évaporalion  serait  distillée 
avec  de  l'acide  sulfurique,  et  l'opération'  serait  terminée  comme 
on  l'a  indiqué  précédemment. 

L'azotate  de  potasse  étant  quelquefois  administré  comme  médi- 
cament, l'expert  doit  tenir  compte  de  celle  circonstance.  En  éva- 
porant au  bain-marie  les  liqueurs  suspectes  et  en  les  reprenant  par 
l'alcool,  on  séparerait,  dans  ce  cas,  l'azotate  de  potasse,  qui  est 
insoluble  dans  l'alcool. 

AMMONIAQUE. 
AzIR 

Formation.  —  On  désigne  sous  le  nom  d'ammoniaque  une  combi- 
naison gazeuse  d'hydrogène  et  d'azote.  Cette  combinaison  se  forme 
dans  une  foule  de  circonstances  parmi  lesquelles  nous  mentionne- 
rons les  suivantes  : 

En  faisant  brûler  un  mélange  gazeur  renfermant  de  l'azote,  de 
l'oxygène  et  un  excès  d'hydrogène,  il  se  forme  de  l'azotate  d'am- 
moniaque (Th.  de  Saussure). 

Lorsqu'on  expose  de  la  limaille  de  fer  humide  à  l'air,  elle 
s'oxyde  en  attirant  l'oxygène  de  l'air  et  en  décomposant  l'eau; 
dans  ces  conditions,  l'hydrogène  naissant  se  combine  avec  l'azote 
de  l'air  pour  former  de  l'ammoniaque  qui  reste  condensée  dans  la 
rouille  formée. 

Un  mélange  de  proloxyde  d'azote  ou  de  bioxyde  d'azote  et  d'hy- 
drogène, dirigé  sur  de  l'éponge  de  platine  chauffée,  forme  de 
l'eau  et  de  l'ammoniaque  {Mare,  Kuhlmann).  Les  vapeurs  hypo- 
azoliques  ou  azotiques  mélangées  à  l'hydrogène  se  comportent  de 
même  en  présence  de  l'éponge  de  platine  (Kuhlmann). 

En  s'oxydant  sous  l'influence  de  l'acide  azotique  étendu,  certains 
métaux,  tels  que  le  fer,  le  zinc,  l'étain,  forment  de  l'ammonia- 
que (page  227).  De  l'acide  sulfurique  étendu,  additionné  d'une 
quantité  convenable  d'acide  azotique,  dissout  le  zinc,  le  fer  et 
même  l'étain  sans  dégagement  de  gaz,  et  avec  formation  de  sulfate 
d'ammoniaque  (Mitscherlich). 

La  plupart  des  substances  organiques  azolées  fournissent  du 
carbonate  d'ammoniaque  par  la  distillation  sèche  ou  dégagent  de 
l'ammoniaque,  lorsqu'on  les  chauffe  avec  de  la  potasse  caustique. 

Préparation  da  gaz  ammoniac.  —  On  prépare  le  gaz  ammoniac 
en  décomposant  le  chlorhydrate  d'ammoniaque  par  la  chaux.  L'opé- 
ration s'exécute  dans  un  ballon  A  que  l'on  remplit  à  moitié  d'iui 
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mélange  de  i  partie  de  sel  ammoniac  pulvérisé  cl  de  2  parties  de 
chaux  vive  en  poudre.  On  achève  de  remplir  le  ballon  avec  des 
fragments  de  chaux  caustique,  et  on  le  met  en  communication 
avec  une  éprou voile  a  pied  B  ou  un  tube  ifig.  40)  rempli  de  fragments 


Fig.  4e. 

de  potasse  caustique  récemment  fondue;  un  tube  recouché  con- 
duil  le  gaz  qui  s'est  desséché  au  contact  <ie  la  chaux  et  de  la  po- 
tasse caustique,  sous  des  éprouvetlcs  C  remplies  de  mercure.  La 
réaclion  qui  met  l'ammoniaque  en  liberté  est  représenlée  par 
l'équation  suivante  : 

ÀïH»,HCl    +    CuO   =  110    |    Cad    +  AzH1. 

JMortgtrUa         dira.  ^Clilntoio  AmœtiiiiiinK. 

On  admet  que  le  chlorure  de  calcium  reste  combiné  avec  un  excès 
de  chaux  pour  former  de  l'oxy  chlorure  de  calcium. 

Préparation  de  la  solution  aqueuse  d'ammoniaque.  —  S'agit-il  do 
préparer  le  réactif  ordinairement  désigné  sous  le  nom  d'ammo- 
niaque liquide  et  qui  n'est  aulre  chose  qu'une  solution  de  gai 
ammoniac  dans  l'eau,  on  fait  arriver  ce  gaz  dans  une  série  de  fla- 
cons à  trois  tubulures  (flacon*  de  Woulf)  qui  communiquent  en- 
semble au  moyen  de  lubcs  recourbés  et  qui  renferment  de  l'eau 
distillée.  Le  premier  flacun  n'en  renferme  qu'une  petite  quantité 
destinée  a  retenir  les  impuretés  entraînées.  Les  aulres  sont  remplis 
d'eau  à  moitié  ou  aux      Ils  plongent  dans  un  bain  d'eau  froide. 

Composition  du  gai  ammoniac.  —Elle  a  été  établie  par  Berthollet 
en  1185.  Lorsqu'on  soumet  le  gaz  ammoniac  a  l'action  d'une  série 
d'étincelles  électriques,  il  se  décompose  en  doublant  son  volume. 
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Le  mélange  gazeux  qu'on  obtient  ainsi  renferme  sur  4  volumes, 
3  volumes  d'hydrogène  cl  1  volume  d'azote,  ec  donl  i!  csl  facile  de 
se  convaincre  en  brûlant  ce  mélange  avec  de  l'oxygène  dans  l'eu- 
diomÈIre.  Les  4  volumes  qui  constituent  ce  mélange  gazeux  pro- 
venaient de  la  décomposition  de  2  volumes  d'ammoniaque.  On 
en  conclut  que  2  volumes  d'ammoniaque  renferment  3  volumes 
d'hydrogène  et  1  volume  d'azote;  ou  que  1  volume  d'ammoniaque 


renferme  1  volume  j  d'hydrogène  et  J  volume  d'azote.  Ce  résultai 
analytique  est  confirmé  par  la  comparai-un  des  densités.  Lû  densité 
de  l'ammoniaque  représente,  en  effet,  une  fois  {  la  densité  de 
l'hydrogène  plus  la  *  densité  de  l'azote  : 

i  i  densité  do  l'iivdrofiéne   0,103°. 

§  densité  de  l'azote.....   0,48:11) 


Densité  théorique  du  gai  ammoniac  .  0,5894 

L'équivalent  de  l'ammoniaque  est  représenié  par  la  quantité  d'am- 
moniaque qui  se  combine  avec  l'équivalent  d'acide  chlorhydri- 
que  HC1.  Cette  quantité  est  exprimée  par  la  formule  AzH',  qui  re- 
présente 2  volumes  d'azote  et  6  volumes  d'hydrogène  condensés 
en  4  volumes.  Les  gaz  chlorliydrique  cl  ammoniac  s'unissent  à  vo- 
lumes égaux.  Les  deux  formules  équivalentes  HC1  et  AzH3  corres- 
pondent h  A  volumes. 

Propriétés  de  l'ammoniaque.  —  ï-e  gaz  ammoniac  est  incolore; 
son  odeur  est  excessivement  pénétrante,  cl  provoque  le  larmoie- 
ment. Il  se  liquéfie  a  —  10"  ù  la  pression  ordinaire  ou  a  10"  sous 
une  pression  de  6  atmosphères  et  demie. 

H.  Faraday  a  obtenu  l'ammoniaque  à  l'état  liquide  en  décompo- 
sant par  la  chaleur,  dans  un  tube  recourbé  et  fermé  à  ses  deux  ex- 
trémités, du  chlorure  d'argent  ammoniacal,  c'est-à-dire  du  chlo- 
rure d'argent  saturé  de  gnss  ammoniac.  La  branche  renfermant  le 
chlorure  était  chauffée,  l'autre  branche  était  refroidie.  Dans  celte 
dernière  s'est  condensé  un  liquide  incolore  et  mobile.  M.  Bunsen 
a  liquéfié  l'ammoniaque  en  faisant  arriver  le  gaz  sec  dans  un  long 
tube  vertical  refroidi  à —  40°  à  l'aide  d'un  mélange  de  glace  el  de 
chlorure  de  calcium  cristallisé.  D'après  ce  dernier  chimiste,  l'am- 
moniaque liquide  bout  à  —  33%7  sous  la  pression  de  <r,H93. 
Sa  densité  est  =  0,16.  M.  Faraday  est  parvenu  à  solidifier  l'ammo- 
niaque. Il  l'a  obtenue  sous  forme  d'une  substance  blanche  cristal- 
line, transparente,  fusible  à  —  75*,  et  ne  possédant  qu'une  très- 
faible  odeur. 

A  la  chaleur  rouge,  le  gaz  ammoniac  se  décompose  en  hydro- 


'  234  AMMOMAUilE. 

gène  et  en  azote.  On  réalise  cette  décomposition  eu  dirigeant  un 
courant  de  ce  gaz  a  travers  un  lobe  de  porcelaine  rempli  de  frag- 
ments de  chaux  el  porté  au  rouge. 

Le  gaz  ammoniac  est  incombustible  a  l'air  et  éteint  les  corps 
en  combustion.  Lorsqu'on  le  fait  arriver,  par  un  orifice  étroit,  dans 
une  atmosphère  de  gaz  oxygène  et  qu'on  en  approche  un  corps  en 
combustion,  il  s'enflamme  et  continue  a  brûler  avec  une  flamme 

Action  du  chlore  et  de  l'iode  sur  l'ammoniaque.  —  Un  jet  de  gai 
ammoniac  qu'on  fait  arriver  dans  du  chlore  sec  s'enflamme  immé- 
diatement. De  l'azote  est  mis  à  nu  et  il  se  produit  du  chlorhydrate 
d'ammoniaque. 

La  môme  décomposition  s'accomplît  lorsqu'on  mêle  des  solu- 
tions aqueuses  de  chlore  el  d'ammoniaque.  L'expérience  se  fait 
dans  un  long  tube,  bouché  à  une  extrémité.  On  le  remplit  presque 
entièrement  avec  une  solution  de  chlore,  et  on  y  verse  ensuite,  jus- 
qu'au bord,  une  solution  aqueuse  et  concentrée  d'ammoniaque. 
Cola  fait,  on  bouche  le  tube  avec  le  pouce,  et  on  le  renverse  sur 
une  cuve  à  eau.  La  solution  ammoniacale,  plus  légère  que  la  so- 
lution de  chlore,  traverse  celle-ci  en  s'élevant  dans  le  tube,  et  l'on 
voit  apparaître  de  nombreuses  bulles  de  gaz  qui  en  gagnent  le 
sommet.  Ce  gaz  est  de  l'azote  formé  en  vertu  de  la  réaction  sui- 
vante : 

tAzlP  +  3C1  =  Az  +  3(A«H'.HC1). 

Lorsqu'on  renverse  une  éprouve t te  remplie  de  gaz  chlore  sur 
une  soucoupe  remplie  d'une  solution  de  sel  ammoniac,  on  voit 
celle-ci  absorber  peu  a  peu  le  chlore  et  s'élever  dans  l'éprouvette. 
Bientôt  une  goutte  d'un  liquide  jaune  et  oléagineux  se  forme  à  la 
surface  de  la  solution  cl  s'en  détache,  par  l'effet  d'une  secousse, 
pour  tomber  dans  la  soucoupe.  C'est  un  composé  découvecl  par 
Dulong,  cl  désigné  sous  le  nom  de  chlorure  d'azote.  Ce  corps  est 
un  des  plus  dangereux  qu'on  puisse  manier.  Il  détone  par  le  choc, 
de  telle  sorte  qu'il  est  imprudent  de  le  transvaser.  Il  se  décompose 
de  mCrnc  avec  explosion  au  contact  d'une  foule  de  corps.  Il  suffit 
de  le  toucher  avec  du  phosphore  pour  qu'il  détone  avec  une  violence 
inouïe. 

Lorsqu'on  introduit  de  l'iode  dans  une  solution  aqueuse  d'am- 
moniaque, il  se  convertit  en  une  poudre  noire,  qui  possède,  comme 
le  chlorure  d'azote,  des  propriétés  explosives,  et  qu'on  désigne 
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sous  le  nom  d'iodure  d'azote.  On  sépare  le  dépôt  par  II  lira  t  ion  de 
la  liqueur  au  sein  de  laquelle  il  s'est  formé,  et  qui  renferme  de 
l'iodhydrale  d'ammoniaque.  Après  l'avoir  lavé,  on  le  dépose  avec 
le  filtre  sur  des  doubles  de  papier  gris,  et  on  le  laisse  sécher  avec 
précaution  à  la  température  ordinaire.  Sec,  il  détone  par  l'action 
d'un  choc  ou  même  du  moindre  frottement.  Quelquefois  même  il 
fait  explosion  spontanément. 

D'après  l'analyse  de  M.  Bunsen,  ce  corps  ne  constitue  point 
l'iodure  d'azote  proprement  dit  AzI1,  mais  bien  une  combinaison 
d'iodure  d'azote  et  d'ammoniaque. 

Àïr\A*H'- 

On  peut  l'envisager  comme  2  molécules  d'ammoniaque  clans 
lesquelles  la  moitié  de  l'hydrogène  a  été  remplacée  par  do  l'iode. 

SI"  ?|A*. 

î  raoléeoltB  lodure  d'txale. 

d'uomopliqut. 

letton  du  charbon  sur  l'ammoniaque.  —  Lorsqu'on  dirige  un 
courant  de  gaz  ammoniac  dans  un  tube  de  porcelaine  renfermant  du 
charbon  incandescent,  il  se  forme  du  cyanhydrate  d'ammoniaque 
et  de  l'hydrogène  (Langloïs). 

SAzIl3  +  C?  =  C*AiH,àïHj  +  H*. 

Ammoniaque.  ^  Cï»atijrdrilo 

D'après  M.  Ruhlmann,  l'hydrogène  dégagé  se  combinerait  en 
partie  avec  du  charbon  pour  former  de  l'hydrogène  protocarboné. 

Action  de»  métaux  sur  l'ammoniaque.  —  Lorsqu'on  chauffe  du 
potassium  dans  une  atmosphère  de  gaz  ammoniac,  on  voit  la  surface 
brillante  du  métal  fondu  se  recouvrir  d'un  liquide  vert  foncé,  dont 
la  quantité  augmente  jusqu'à  ce  que  le  potassium  ait  disparu.  Par 
le  refroidissement,  ce  liquide  se  prend  en  une  masse  solide  ver- 
dâtre  qui  constitue  ce  que  l'on  nomme  Camidure  de  potassium 
AzH!K. 

On  peut  envisager  ee  corps  comme  de  l'ammoniaque  dont  un 
atome  d'hydrogène  h  été  remplacé  par  un  atome  de  potassium. 
H)  Kl 
H   A/.  Il  Az 

Il  se  forme,  en  effet,  parla  substitution  directe  du  potassium»  |  de 
l'hydrogène  de  l'ammoniaque,  hydrogène  qui  est  mis  en  liberté. 


AMMONIAQUE. 


An  contact  de  l'eau,  l'amidure  rie  potassium  se  convertit  c 
livdrale  de  potasse  cl  en  ammoniaque. 


j|a.  +  ;|o>  =  5}«  +  s)» 

Lorsqu'on  le  chaiille  fortement,  l'amidure  do  potassium  donne 
<k'  l'ammoniaque  cl  île  r.ïzolure  de  potassium. 

3AMPK   =a  ÎAilP    +  ÏLHM 

Le  fer  et  le  enivre  chauffés  an  ronge  dans  un  courant  de  gai 
ammoniac  décomposent  ce  gaz  :  il  se  dégage  un  mélange  d'azote 
et  d 'hydrogène.  L'expérience  terminée,  on  reconnaît  que  les  mé- 
taux sont  devenus  grenus  et  cassants,  et  qu'ils  ont  éprouvé  une 
légère  augmentation  de  poids.  On  admet  que,  dans  ces  circons- 
tances, le  fer  cl  le  cuivre  forment  des  combinaisons  avec  l'assole 
dont  ils  retiennent  «ne  certaine  quantité. 

Solution  aqueuse  d'ammoniaque.  —  Le  gaz  ammoniac  est  très- 
soltlble  dans  l'eau.  I  volume  d'eau  à  10"  dissout  t!70  volumes  de 
ce  gai  (T)avy).  Saturée  a  la  température  de  10*,  la  solution  ammo- 
niacale constitue  un  liquide  incolore,  d'une  densité  de  0,87;  son 
odeur  est  la  même  que  celle  du  gai,  sa  saveur  est  brillante  et 
caustique. 

Comme  Je  gai  lui-même,  la  solution  aqueuse  d'ammoniaque 
réagit  à  la  manière  des  alcalis  :  elle  verdit  le  sirop  de  violette  cl 
ramène  vivement  au  bleu  la  teinture  de  tournesol  rougit.  Klle  pré- 
cipite un  grand  nombre  d'oxydes  rie  leurs  solutions  salioes. 

Lorsqu'on  la  chauffe,  elle  perd  une  quantité  de  gai  ammoniac 
d'autant  plus  grande,  que  la  température  approche  davantage  du 
puinl  d'ébullition.  A  100°,  l'eau  ne  retient  plus  une  trace  d'ammo- 
niaque, l'ar  l'exposition  dans  le  vide,  ta  solution  perd  de  même 
tout  le  gai  qu'elle  renferme. 

Action  dtt  acidet  sur  l'ammoniaque.  —  Lorsqu'on  mélange  vo- 
lumes égaux  de  gaz  chlorhydrique  et  de' gaz  ammoniac,  ces  deux 
gaz  disparaissent  en  se  combinant,  et  il  se  forme  une  substance 
solide  pulvérulente,  blanche,  neutre,  qui  constitue  le  chlorhydrate 
d'ammoniaque  ou  sel  ammoniac,  A/HMICI. 

Lorsqu'on  approche  d'une  éprunvelte  renfermant  du  gaz  ammo- 
niac, ou  d'une  solution  aqueuse  d'ammoniaque,  une  baguette  im- 
prégnée d'acide  chlorhydrique,  on  voit  apparaître  autour  de  la 
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baguette  d'épaisses  vapeurs  blanches  provenant  de  la  condensation 
du  chlorhydrate  d'ammoniaque  formé. 

Les  acides  bromhydriquc  et  iodhydrique  se  comportent  de  la 
infime  manière  avec  l'ammoniaque. 

Un  volume  d'acide  carbonique  se  combine  avec  2  volumes  de  gaz 
ammoniac  pour  former  une  substance  blanche  pulvérulente,  généra- 
lement désignée  sous  le  nom  de  earbonale  anhydre  d'ammoniaque. 

L'ammoniaque  neutralise  les  acides  sulfuriquc,  azolique,  phos- 
phorïque,  etc.,  et  Forme  avec  eux  des  combinaisons  qui  constituent 
les  sels  ammoniacaux  à  acides  oxygénés.  Dans  ces  réactions,  les  élé- 
ments de  l'ammoniaque  ne  font  que  se  User  sur  ceux  de  l'acide 
hydraté,  sans  qu'il  y  ait  élimination  d'eau,  comme  on  le  remarque 
lorsqu'un  oxyde  ou  un  hydrate  d'oxyde  métallique  s'unit  aux  acides 
dont  il  s'agit.  Les  équations  suivantes  feront  comprendre  la  diffé- 
rence de  ces  réactions  : 


Ammoninre  de  mBrcure.  —  En  combinant  le  potassium  avec  le 
mercure,  on  prépare  un  amalgame  de  potassium.  Lorsqu'on  agite 
celui-ci  vivement  avec  une  solution  concentrée  de  chlorhydrate 
d'ammoniaque,  on  le  voit  se  gonfler,  de  manière  à  occuper  jusqu'à 
vingt  fois  son  volume  primitif,  et  se  transformer  en  une  masse  bril- 
lante, molle,  do  consistante  Imtymise,  plus  légère  ([ne  l'eau,  et 
qui  constitue  ce  que  Ton  nomme  l'ammoniure  de  mercure  ou 
amalgame  d'ammonium.  L'aspect  métallique  que  possède  celte 
combinaison  l'a  fait  comparer  à  un  véritable  alliage  ou  amalgame. 
Le  mercure  y  serait  combiné  avec  un  mêlai  composé  qu'on  a  dési- 
gné sous  le  nom  d'ammonium.  La  formule  AzH4Hg  exprime  la 
composition  de  l'ammoniure  de  mercure,  et  l'équation  suivante 
rend  compte  de  sa  formation. 

B»Aï,Hd    +    HgK   —   KC1    +  ll»A«,Hg. 

ChlutbjJrtlo  Antigua»  GUliarian  AnuJgUM 
d'immauLip.DF.    de  paljsiinm.  do  paLiBslom.  d'ntnmuuiani. 

L'ammoniure  de  mercure,  ou  l'amalgame  d'ammonium,  est  une 
combinaison  très -instable.  Au  bout  de  peu  de  temps  il  se  résout 
en  ammoniaque,  hydrogène  et  mercure.  1!  a  été  découvert  eu 
même  temps  par  Berzclius  et  Ponlin  et  par  Seebck,  qui  l'ont 
obtenu  par  l'électrolysc  d'une  solution  concentrée  d'ammoniaque, 
l'éleclrode  ii"i:;ilive  étant  formée  par  du  mercure. 


Aeid.  fljdnta  Autili  Eh. 

■l01ha.De.        de  patuK.       da  patiius. 


AillO"   -J-   RHO»  =   AïKO"    +  HW. 
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L'expérience  remarquable  que  nous  venons  de  décrire  forme  un 
des  principaux  ;ippuis  d'inir  Ihéurie  célèbre,  imaginer  par  Ampère, 
développée  par  Beraclius,  et  comme  sous  le  nom  de  théorie  de 
'ammonium.  Elle  consiste  à  admettre  dans  les  sels  ammuniacaux 
existence  du  radical  hypothétique  ammonium  qui  parait  exister 
ans  l'ammoniure  de  mercure.  Les  sels  ammoniacaux  furmés  par 
BS  bydracides 


radical;  la 
i  hydrate  d'oxyde  d 


'.elle  théorie,  les  combinaisons, 
aqueuse  d'ammoniaque  consli- 
um,  romparable  a  l'hydrate  de 
aux  a  acides  oxygénés  cousii- 
ip  renie  ni  dites  de  1  ammonium, 
n  aperçu  de  la  théorie  de  l'am- 


\7il>.i  :n 
AttP.HS 


(AïH')CI 

(Aill')0,HO 
(AiH*)HO* 


ChLorurd  de  puluiiam. 


\.V.  •  (AiH')O,Ai05  KO.AzO* 

°"        AiH'.AlHO»      ^       AttAlH'JO»  i         ^  AïKÛ* 

Action  de  l'ammoniacroe  sur  l'économie  animais,  —  l.'aniiuouiaqui' 
est  un  poison  irritant  des  plus  énergiques.  Appliquée  sur  la  peau, 
eu  solution  concentrée,  elle  produit  immédiatement  un  sentiment 
de  cuisson  et  une  rubéfaction  qui  ne  persiste,  point  longtemps.  Un 
contact  prolongé  peut  déterminer  une  véritable  vésîcation,  el  enfin 
une  escarre  superficielle. 

On  tire  parti,  en  thérapeutique,  de  ces  propriétés  pour  produire 
des  effets  révulsifs. 

Les  muqueuses  s'enllammcnt  vivement  au  contact  de  l'ammo- 
niaque. Iuspiré,  le  gaz  produit  l'inflammation  du  larynx,  des 
bronches  et  des  poumons.  La  science  a  enregistré  des  cas  de  mort 
survenus  a  la  suite  de  l'inspiration  du  gaz  ammoniac. 

Ingérée  dans  le  tube  digestif  à  la  dose  de  plusieurs  grammes,  l'am- 
moniaque liquide  el  concentrée  produit  tous  les  etTels  des  poisons 
caustiques  :  les  parties  qui  sont  touchées  par  l'alcali  volatil  de- 
viennent rapidement  le  siège  d'une  violente  inflammation.  Les 
boissons  vinaigrées  peuvent  être  utilement  administrées  lorsqu'il 
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s'agit  de  neutraliser  l'ammoniaque  qui  se  trouverait  encore  libre  » 
dans  le  canal  digestif. 

Prise  à  l'intérieur,  à  doses  qui  ne  puissent  produire  d'accidents 
toxiques,  l'ammoniaque  agit  en  stimulanl  le  système  nerveux.  Une 
certaine  excitation  se  manifeste  bientôt,  le  pouls  s'accélère,  la 
peau  s'échauffe  et  se  couvre  de  sueur.  Ces  phénomènes  durent  peu. 

L'ammoniaque  liquide  est  employée  comme  caustique.  On  s'en 
est  servi,  mais  à  tort,  pour  cautériser  les  plaies  faites  par  des  ani- 
maux enragés.  Quelques  gouttes  d'ammoniaque  dans  un  verre 
d'eau  sucrée  constituent  un  bon  remède  contre  l'ivresse  légère. 
Les  vétérinaires  font  un  grand  usage  d'alcali  volatil  pour  dissi- 
per les  mémorisations  qui  se  manifestent  quelquefois  chez  les  bes- 
tiaux. 

PHOSPHORE 

Brandt,  négociant  banqueroutier  et  alchimiste  rie  Hambourg, 
s'avisa  de  chercher  la  pierre  philosophale  dans  l'urine.  11  y  décou- 
vrit le  phosphore  en  1G69.  Runckcl,  qui  avait  eu  connaissance  de 
cette  découverte,  réussit  de  son  roté  à  extraire  le  phosphore  de. 
l'urine  et  donna  les  premières  indications  a  ce  sujet. 

Marggraf  a  reconnu  le  premier  la  nature  particulière  de  l'acide 
phosphorique,  dont  Gahn  démontra  en  1769  l'existence  dans  les  os. 

La  découverte  du  procédé  a  l'aide  duquel  on  en  extrait  le  phos- 
phore est  duc  à  Schcele. 

Préparation  du  phosphore.  —  Les  os  dont  on  retire  le  phosphore 
sont  formés  par  un  mélange  de  phosphate  et  de  carbonate  de  chaux 
avec  environ  33  °/„  de  matières  animales.  Par  la  calcinationàt'air, 
celles-ci  sont  détruites,  et  il  reste  un  squelette  blanc  renfermant 
les  sels  calcaires  à  l'état  de  pureté.  On  les  réduit  en  poudre  et  on 
les  délaye  dans  une  quautilr  su  Misante  d'eau.  A  tOO  parties  décentre 
d'oi,  ainsi  délayées  dans  l'eau,  on  ajoute  ensuite,  en  remuant  con- 
tinuellement et  par  petites  portions,  30  parties  d'acide  su  1  fur! que. 
Il  se  fait  une  effervescence  due  an  dégagement  de  l'acide  carboni- 
que du  carbonate.  Le  phosphate  lui-même  est  décomposé.  L'acide 
aulfurique  lui  enlève  les  deux  tiers  de  sa  base,  et  il  se  forme  du 
phosphate  acide  de  chaux. 

Le  carbonate  et  le  phosphate  de  chaux  étant  ainsi  décomposés 
par  l'acide  sulfurique,  il  se  forme  du  sulfate  de  chaux.  Celui-ci  ab- 
sorbe de  l'eau  de  cristallisation  au  moment  de  sa  formation,  et  de- 
meure en  grande  partie  a  l'état  d'un  précipité  volumineux  dans  la 
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liqueur  qu'il  épaissit  beaucoup.  On  ajoute  de  l'eau,  au  besoin,  el  on 
jolie  sur  une  toile.  Le  sulfate  y  reste,  tandis  que  le  phosphate  acide 
de  chaux  dissous  passe.  On  lave  la  masse  lie  sulfate  de  chaux  avec 
de  l'eau,  on  réunit  les  eaux  de  lavabo  la  liqueur,  puis  on  évapore 
jusqu'à  consistance  sirupeuse,  on  mêle  intimement  le  produit  avec 
du  DharbOO  en  poudre,  et  on  dessèche  le  mélange  dans  des  mar- 
mites en  foute,  à  une  température  voisine  du  rouge  obscur.  On 
l'introduit  ensuite  rapidement  dans  des  cornues  en  grès  C,  dont  le 
col  communique  avec  un  récipient  A  à  moitié  rempli  d'eau  el  plon- 
geant lui-même  dans  un  vase  U  renfermant  de  i'eau  froide.  Huit  ou 
dix  de  ces  cornues  sont  placées  dans  un  fourneau  et  chauffées  par 
le  même  feu  au  muge  vif  (fig.  47). 


A  la  température  du  rouge  vif  le  mélange  de  phosphate  acide 
et  de  charbon  dégage  des  vapeurs  de  phosphore  qui  se  condensent 
dans  l'eau  du  récipient  el  divers  gai  qui  s'échappent  par  des  ou- 
vertures pratiquées  dans  les  récipients. 

Les  réactions  qui  dorineul  naissance  au  phosphore  dans  ces  cir- 
constances sont  les  suivantes  ; 

Le  phosphate  de  chaux  des  os  est  un  phosphate  tri  basique, 
PhOs,3CaO  =  PhCaW. 

L'acide  sulfuriquc  lui  enlève  2  équivalents  de  chaux  et  le  con- 
I  CaO 

vertit  en  phosphate  acide  de  chaux  PhO1    HO  =  Ph(l  l'CaJO'. 

I  HO 

PhCaW  —  îSHO'  =  PhCalW  +  2SCaO*. 

rfcoiptitlu  Acida  Fhoiphiln  SuITtLo 
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Lorsqu'on  calcine  le  phosphate  acide  de  chaux  avec  du  charbon, 
il  commence  par  perdre  deux  équivalents  d'eau  et  se  convertit  en 
métaphosphate  de  chaux,  PhO',CaO  =  PhCaO'. 

PhCamo»  =  11*0»  -)-  PhCaO*. 

Le  m  £  fa  phosphate  est  ensuite  décomposé  par  le  charbon;  les 
dfiiï  tiers  de  l'aride  pluisphorique  sont  réduits,  il  se  dégage  de 
['oxyde  de  carbone,  du  phosphore,  et  il  reste  du  phosphate  Iriba- 
sique. 

3PhCaO«  +  iOC  =  PhCn'OS  +  5P0'  +  ÏPh. 

Mélipfcwph.ls  VtiD«phJit«     ^  Oijda 

Comme  la  masse  relient  toujours  un  peu  d'humidité,  il  se  forme 
en  même  temps,  par  suite  de  la  décomposition  de  l'eau  par  le 
charbon  et  par  le  phosphore,  divers  gaz,  tels  que  l'hydrogène,  l'hy- 
drogène protocarboné,  l'hydrogène  phosphoré  et  l'oxyde  de  car- 
bone. Ces  gaz  se  dégagent  pendant  l'opération. 

Les  os  calcinés  renferment  environ  16  à  17  %  de  leur  poids  de 
phosphore;  comme  on  n'en  peut  retirer  que  les  deux  tiers  d'après 
le  procédé  qui  vient  d'être  exposé,  le  rendement  maximum  est 
de  11  "/„;  or,  dans  la  pratique  industrielle,  on  parvient  à  extraire 
des  os  de  8  à  10  %  de  phosphore. 

Le  phosphore  brut  qu'on  recueille  dans  les  récipients  est  très- 
impur  *.  Pour  le  purifier  on  le  fond  sous  l'eau  et  on  le  passe  a  tra- 
vers une  peau  de  chamois.  On  le  fait  ensuite  entrer  par  aspiration 
dans  des  tubes  de  verre  légèrement  coniques,  où  il  se  solidifie  en 
se  refroidissant.  Il  y  prend  la  forme  de  cylindres  ou  de  bâtons  qu'il 
est  facile  d'extraire  des  tubes.  On  doit  le  conserver  sous  l'eau  et 
dans  des  flaeiies  abrités  de  la  lumirre. 

On  peut  aussi  purifier  le  phosphore  par  distillation  dans  une  cor- 
nue de  verre  dont  le  col  plonge  dans  l'eau,  ou  mieux  au  milieu  d'un 
courant  d'hydrogène  qu'on  fait  passer  continuellement  dans  l'ap- 
pareil (fig.  48}. 

Propriétés  phyaiqnes  du  phosphore.  —  Le  phosphore  est  incolore 
et  transparent  lorsqu'il  s'est  refroidi  lentement.  Après  un  refroidis- 

1.  Lorsqu'on  emploie,  pour  la  décomposition  des  os,  de  l'icide  sulfurique  renfer- 
mant de  l'acide  irsénique,  la  phosphore  obtenu  contient  de  l'arsenic.  Lorsqu'il 
renferme  une  petite  quantité  de  soufre  (et  le  phosphore  ordinaire  en  renferma 
presque  toujours),  il  deTienl  cassant  à  h  température  ordinaire.  1/1000  de  soufre 
lui  enlete  !»  fleiibililé. 
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sèment  rapide,  il  est  leme  cl  présente  un  aspect  gras.  Sa  densité 
a  )0"  est  comprise  enlre  1,83  et  i,8l  (Schrcctter).  A  la  tempéra- 


ture ordinaire,  il  présente  la  consistance  de  la  cire,  et  peut  ûtre 
facilement  rayé  avec  l'ongle.  A  froid  il  devient  dur  et  cassant.  Sa 
cassure  est  vitreuse,  li  fond  à  H°,2  (Person)  ou  U',3  (Schrœttcr), 
et  entre  en  ébullition  ù  2\)0°  (Pcllotier),  Sa  vapeur  est  incolore  et 
possède  une  densité  de  4,3  (Dumas)  ou  4,5  (Milscherlich). 

Le  phosphore  se  vaporise  bien  au-dessous  de  son  point  d'ébulli- 
tion.  A  la  température  ordinaire,  il  émet  des  vapeurs  dans  le  vide 
et  même  dans  l'air.  Lorsqu'on  le  fait  bouillir  avec  de  l'eau,  les  va- 
peurs aqueuses  entraînent  des  vapeurs  de  phosphore.  C'est  sur 
cette  propriété  qu'on  a  fondé  un  procédé  propre  à  découvrir  le 
phosphore  dans  les  cas  d'empoisonnement. 

Le  phosphore  luit  dans  l'obscurité.  De  la  son  nom  qui  signifie 
porle-lumière  (de  ?5f  et  de  yi'pu)  Ce  phénomène  de  la  phosphores- 
cence a  beaucoup  attiré  l'attention  des  chimistes.  Berzelius  l'a 
d'abord  attribué  ù  la  vaporisation  du  phosphore,  et  Marchand  croit 
avoir  démontré  qu'il  en  est  ainsi.  D'après  ces  deux  chimistes,  le 
phosphore  luil  mûme  dans  des  gaz  exempts  d'oxygène,  tels  que 
l'hydrogène  et  l'azote.  M.  Sebienbein  admet  que  la  production  de 
lumière  est  liée  a  l'oxydation  du  phosphore  et  a  la  production  de 
l'ozone.  D'après  les  expériences  de  M.  Schrœtter,  il  semble  que  le 
phosphore  ne  luit  que  lorsqu'il  s'oxyde  et  qu'il  ne  luit  un  instant 
dans  l'hydrogène  et  dans  l'azote  que  lorsque  ces  gaz  rendraient 
une  trace  d'oxygène.  On  dit,  de  plus,  que  le  phosphore  ne  luit  pas 
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dans  le  vide  barométrique.  Mais  d'un  autre  côté  on  sait  aussi  que 
le  phosphore  cesse  de  luire  bientôt  dans  l'oxygène  pur  à  la  pres- 
sion ordinaire,  et  qu'il  suffit  de  diminuer  la  pression  pour  voir  ap- 
paraître immédiatement  les  lueurs.  Il  y  a  là  des  particularités  qui 
ne  sont  pas  expliquées,  et  la  cause  du  phénomène  dont  il  s'agit  est 
encore  obscure. 

Le  phosphore  exhale  une  odeur  alliacée  qui  serait  due,  d'après 
M.  Schœnbein,  a  l'ozone  et  à  l'acide  phosphoreux  formés  pendant 
son  oxydation.  Il  possède,  lorsqu'il  est  dissous,  une  saveur  âerc  et 
nauséabonde.  Il  agit  sur  l'économie  comme  un  violent  poison.  (Voir 
plus  loin). 

États  allotropiques  dn  phosphore.  —  Le  phosphore  peut  affecter 
diverses  modifications  physiques  que  l'on  désigne  sous  le  nom 
d'étals  allotropiques.  Le  phosphore  transparent  et  incolore  est  sus- 
ceptible de  cristalliser.  Lorsqu'on  le  fait  fondre  en  grande  masse 
sous  l'eau  et  qu'on  décante  avant  que  la  solidification  soit  com- 
plète, on  l'obtient  cristallisé  en  petits  octaèdres  ou  en  dodécaèdres. 
Par  l'évaporation  d'une  solution  de  phosphore  dans  le  sulfure  de 
carbone,  on  obtient  ce  corps  simple  sous  la  forme  de  dodécaèdres 
rhomboïdaux. 

Le  phosphore  transparent  cl  incolore  conservé  sous  l'eau  privée 
d'air  et  exposé  it  la  lumière  dilfuse,  devient  opaque  et  se  couvre 
d'un  enduit  pulvérulent  d'un  blanc  jaunâtre,  tandis  que  les  parties 
centrales  conservent  leur  transparence.  Ce  phosphore  blanc  n'est 
autre  chose  que  du  phosphore  pur  qui  s'est  divisé  spontanément  en 
une  multitude  de  petites  parcelles  qui  présentent  une  apparence 
cristalline.  A  50°  il  se  convertit  sans  perle  de  poids  en  phosphore 
transparent  et  fondu  (H.  Rose). 

Lorsqu'on  chauffe  à  70°  le  phosphore  distillé  1  à  8  fois  et  qu'on 
le  jette  ensuite  brusquement  dans  l'eau  a  0°,  ii  devient  noir; 
chauffe  de  nouveau  et  refroidi  lentement,  il  reprend  son  état  pri- 
mitif (Thenard). 

Exposé  à  la  lumière  il  se  colore  en  rouge.  Ce  changement  s'ac- 
complit rapidement  à  la  lumière  solaire  et  plus  rapidement  dans 
les  rayons  violets. 

Celte  modification,  qu'on  avait  attribuée  pendant  longtemps  à  la 
formation  d'un  oxyde  de  phosphore,  est  purement  physique.  Elle 
se  produit  aussi,  ainsi  que  M.  Schrœller  l'a  démontré,  lorsqu'on 
chauffe  longtemps  le  phosphore,  à  l'abri  du  contact  de  l'air  à  une 
température  comprise  entre  235  et  230°.  Dans  ces  conditions,  on 
voit  le  phosphore  se  translormer,  sans  rien  absorber  et  sans  rien 
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perdre,  en  une  matière  rouge  brun,  qui  se  distingue  du  phos- 
phore ordinaire  non-seulement  par  ses  propriétés  physiques,  mais 
encore  par  des  affinités  chimiques  plus  faibles.  Dans  ce  nouvel 
état,  le  phosphore  est  d'un  muge  écarlate  lorsqu'il  est  divisé,  d'un 
rouge  brun  foncé  lorsqu'il  est  en  masse.  Il  est  amorphe;  sa  densité 
est  de  1,96.  Il  est  complètement  insoluble  dans  le  sulfure  de  car- 
bone, tandis  que  le  phosphore  ordinaire  s'y  dissout  avec  une  ex- 
trême facilité.  Une  dissolution  de  potasse  d'une  densité  de  1,3  ne 
l'attaque  pas  à  l'ébullilion,  tandis  que  le  même  réactif  dissout  le 
phosphore  ordinaire  avec  dégagement  d'hydrogène  phosphnré.  Il 
ne  répand  anciinc  lueur  dans  l'obscurité,  cl  on  peut  le  chauffer  à 
l'air  jusqu'au-dessus  de  200°  sans  qu'il  s'enflamme.  Chauffé  à  200°, 
il  se  convertit  de  nouveau  en  phosphore  ordinaire  et  s'enflamme 
alors  en  brûlant  avec  un  vif  éclat.  //  est  sans  action  sur  l'économie 
animale.  On  le  voit,  les  modifications  que  la  lumière  on  la  chaleur 
fait  éprouver  au  phosphore  en  le  transformant  en  phosphore  ou 
rouge  ou  amorphe,  sont  tellement  profondes  que  les  propriétés 

Ajoutons  que  la  lumière  et  la  chaleur  ne  sont  pas  les  seuls  agents 
capables  de  faire  éprouver  au  phosphore  celle  singulière  transfor- 
mation. On  voit  souvent  le  phosphore  ordinaire  se  convertir  par- 
tiellement en  phosphore  rouge  dans  des  réactions  chimiques.  Ainsi, 
lorsqu'on  ajoute  une  petite  quantité  d'iode  a  une  solution  de  phos- 
phore dans  le  sulfure  de  carbone,  et  qu'on  abandonne  le  tout  à 
l 'évapora tion  spontanée,  le  résidu,  traité  par  l'eau,  renferme  du 
phosphore  amorphe.  Cette  action  de  l'iode  sur  le  phosphore  a  été 
observée  pour  la  première  fois  par  M.  Emile  Kopp,  auquel  on  doil 
les  premières  indications  sur  l'existence  du  phosphore  rouge. 

Pour  préparer  le  phosphore  rouge  en  grand,  on  introduit  du 
phosphore  ordinaire  dans  un  vase  circulaire  en  fonte  C  (Jig.  49)  qui 
plonge  dans  un  second  vase  en  fonte  B  rempli  de  sable.  Ce  dernier 
est  entouré  d'un  bain  d'alliage  forme  de  parties  égales  de  plomb  et 
d'étain  et  contenu  dans  le  vase  A.  Le  vase  C  est  fermé  par  un  cou- 
vercle qui  s'adapte  au  moyen  d'une  vis  a  pression  et  qui  est  percé 
d'une  tubulure  dans  laquelle  s'engage  le  tube  recourbé  E.  L'extré- 
mité do  celui-ci  plonge  dans  le  mercure.  Le  robinet  r  sert  à  empê- 
cher l'entrée  du  mercure  dans  le  vase  C  lorsque  l'appareil  se  re- 
froidit. Dans  le  cas  où  le  phosphore  viendrait  obslruer  le  tube  en 
se  solidifiant  pendant  l'opération,  h  faudrait  le  liquéfier  en  chauf- 
fant à  l'aide  de  la  lampe  l.  Des  thermomètres  t  indiquent  la  tem- 
pérature. On  chauffe  graduellement.  De  l'air  et  de  la  vapeur  d'eau 
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ae  dégagent  d'abord;  puis,  la  température  s'élevaut,  on  voit  appa- 
raître des  gaz  qui  s 'en  11  animent  a  l'air  après  «voir  'traversé  le  mèr- 
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cure.  Lorsque  ce  dégagement  a  cessé,  on  chauffe  il  170*  «t  on  main- 
tient celle  température  pendant  10  à  42  jours. 

Propriétés  chimiques  du  phoiphora  ordinaire.  —  Le  phosphore 
ordinaire  possible  uni'  très-grande  affinité  pour  l'oxygène.  Exposé 
à  l'air,  il  absorbe  l'oxygène  ut  subit,  (kits  (.'es  conditions,  une  véri- 
table combustion  lente.  Cette  oxydation  est  accompagnée  de  la 
production  d'une  fumée  blanche  due  sans  doute  à  la  condensation 
des  vapeurs  aqueuse*  par  les  acides  phosphoreux  et  phospborique 
qui  prennent  naissance.  Ou  sait  d'ailleurs  que  l'oxydation  du  phos- 
pbori'  a  l'air  est  aussi  accompagnée  de  h  formation  de  l'ozone. 
M.  Schœnbein  admet  qu'il  se  produit  en  même  temps  de  l'azotite 
d'ar  oniaque. 

Dans  l'air  suc,  le  phosphore  s'oxyde  parliellemenl;  mais  sa  sur- 
face se  recouvrant  bientôt  d'unu  couche  d'acide  phosphoreux,  l'oxy- 
dation cesse.  Mais  lorsque  l'air  est  humide,  l'acide  phosphoreux 
formé  attire  immédiatement  les  vapeurs  aqueuses  et  se  résout  en 
un  liquide;  l'oxydation  peut  alors  continuer  aussi  longtemps  qu'il 
reste  de  ['oxygène,  cl  lorsque  celui-ci  est  eu  excès,  le  phosphore 
finit  par  disparaître  ut  se  comeilil  eu  un  liquide  acide  (aride  phos- 
phatique).  L'oxydation  du  phosphore  à  l'air  est  accompagnée  d'un 
dégagement  de  chaleur.  Celle  chaleur  se  dissipe  immédiatement, 
et  est  par  conséquent  insensible  lorsqu'un  seul  bâton  de  phosphore 
est  abandonné  a  l'air.  Mais  lorsqu'on  dispose  plusieurs  bâtons  de 
phosphore  sur  une  surface  peu  conductrice,  comme  du  papier  sec 


PHOSPHORE. 


ou  du  coton,  de  manière  qu'ils  se  touchent,  la  température  de  ces 
bâtons  s'élevant  peu  à  peu,  le  phosphore  peut  fondre  et  s'enflammer 
spontanément.  L'oxydation  du  phosphore  à  l'air  est  d'autant  plus 
intense  qu'il  présente  une  plus  large  surface  ou  qu'il  est  plus  divisé, 
Lorsqu'on  fait  tomber  sur  du  papier  une  solution  de  phosphore 
dans  le  sulfure  de  carbone,  celui-ci  se  dissipe  immédiatement  par 
l'évaporalion,  et  laisse  sur  le  papier  du  phosphore  tres-divisé  qui 
s'enflamme  immédiatement. 

L'eau  aérée  dans  laquelle  on  fait  séjourner  du  phosphore  devient 
peu  à  peu  acide  par  suite  de  l'oxydation  de  ce  corps.  Lorsqu'après 
avoir  enlevé  celui-ci  on  agite  l'eau  dans  l'obscurité  et  ou  contact  de 
l'air,  elle  émet  des  lueurs.  Elle  doit  celle  propriété  à  une  multitude 
de  petites  parcelles  de  phosphore  qu'elle  tient  en  suspension  et  qui 
proviennent  de  la  désagrégation  qu'a  subie,  sous  l'influence  de  la 
lumière  diffuse,  la  surface  du  phosphore. 

Chauffé  à  l'air  à  la  température  de  60°,  le  phosphore  s'enflamme 
et  brûle  en  répandant  une  vive  lumière  et  des  fumées  blanches  et 
épaisses  d'acide  phosphorique.  Si  l'on  fait  cette  expérience  sous 
une  cloche  renversée  sur  la  cuve  à  mercure,  la  combustion  continue 
jusqu'à  ce  que  i'oxygène  soit  complètement  absorbé,  et  les  vapeurs 
d'acide  phosphorique  se  condensent  en  flocons  blancs  sur  les  parois 
de  la  cloche. 

Dans  l'oxygène  pur,  le  phosphore  brille  avec  un  éclat  incompa- 
rable. Celte  combustion  s'opère  même  sous  l'ccu  chaude,  lorsqu'on 
fait  arriver  bulle  à  bulle  de  l'oxygène  au  milieu  du  phosphore 
fondu.  On  remarque  qu'il  se  forme  une  quantité  notable  de  phos- 
phore rouge  dans  cette  expérience. 

Projeté  dans  une  atmosphère  de  chlore,  le  phosphore  s'enflamme 
à  la  température  ordinaire  et  se  convertit  en  chlorure.  Il  est  dan- 
gereux de  le  mettre  eu  contact  avec  du  brome  liquide  :  la  combi- 
naison des  deux  corps  aurait  lieu  avec  explosion. 

Le  phosphore  réduit  un  grand  nombre  de  corps  oxydés.  Il  dé- 
compose l'eau,  a  une  température  élévée,  en  s'emparant  de  son 
oxygène  et  en  dégageant  de  l'hydrogène  et  de  l'hydrogène  phos- 
phoré.  Il  s'oxyde  avec  énergie  lorsqu'on  le  chauffe  avec  de  l'acide 
a/olique.  Lorsqu'on  tasse  de  l'oxyde  de  cuivre  autour  d'un  bâton 
de  phosphore  placé  au  centre  d'un  luhe  de  verre,  qu'on  ahandonne 
celui-ci  a  lui-même,  après  l'avoir  rempli  avec  de  l'eau  et  bouché, 
on  trouve,  au  bout  de  quelques  semaines,  l'oxyde  de  cuivre  réduit 
partout  où  il  était  en  contact  avec  le  phosphore,  de  telle  sorte  que 
celui-ci  se  trouve  entouré  d'un  fourreau  de  cuivre  cristallin. 
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ACIDE  PHOSPHOKKJUE. 
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COMBINAISONS  DU  PHOSPHORE  AVEC  L'OXYGÈNE. 


Le  phosphore,  en  se  combinant  avec  l'oxygène,  forme  divers 
acides  que  l'on  a  désignés  sous  les  noms  d'acides  hypophosphoreux, 
phosphoreux  et phosphorique.  On  avait  pensé  pendant  quelque  temps 
que  l'acide  qui  se  forme  par  la  combustion  lente  du  phosphore  con- 
stituait un  acide  particulier  qu'on  avait  désigné  sous  le  nom  d'acide 
phospha tique.  Mais  on  a  reconnu  depuis  que  l'acide  formé  dans 
cette  circonstance  était  de  l'acide  phosphoreux  renfermant,  à  l'état 
de  mélange,  des  quantités  plus  ou  moins  considérables  d'acide 
phosphoriqui.'.  Indépendamment  des  acides  précédents,  on  a  en- 
core décrit  un  oxyde  de  phosphore,  poudre  rouge,  auquel  on  attri- 
bue la  composition  PhH),  et  qui,  combiné  avec  l'eau,  formerait  un 
hydrate  jaune.  L'histoire  de  ces  derniers  corps  est  à  reprendre. 


C'est  de  tous  les  acides  du  phosphore  le  plus  stable.  Il  prend  nais- 
sance par  la  combustion  vive  du  phosphore  dans  l'oxygène.  Ainsi 
obtenu,  il  est  anhydre,  c'est-a-dire  qu'il  n'est  point  combiné  aux 
éléments  de  l'eau.  Mais  cet  acide  phosphorique  anhydre  peut  s'unir 
a  l'eau  en  diverses  proportions  et  former  ainsi  autant  d'acides  dif- 
férents par  leurs  propriclés  et  leur  composition.  Kn  se  combinant  à 
une,  deux  oit  trois  molécules  d'eau,  il  donne  les  acides  que  l'on 
connaît  sous  le  nom  d'acides  métaphasphoi  ique,  pyrophosphorique 
et  phosphorique.  Voici  la  composition  de  ces  acides  : 


Préparation  et  propriétés. —  l'our  préparer  cet  acide,  on  fait 
brûler  du  phosphore  dans  une  atmosphère  d'air  sec  qu'on  renou- 
velle continuellement.  Voici  comment  on  dispose  l'appareil  (/îj.  50). 
C  est  un  ballon  a  trois  tubulures.  Son  col  donne  passage  à  un  tube 
do  porcelaine  B  à  Pexlrémilé  duquel  est  fixée,  au  moyen  de  fils  de 
fer,  une  petite  capsule  de  porcelaine.  Les  tubulures  latérales  sont 
en  communication,  l'une  avec  un  tube  A  rempli  de  chlorure  de  cal- 
cium el  destiné  à  dessécher  l'air  qu'on  injecte  avec  un  soufflet  par 
l'extrémité  ouverte  de  ce  tube,  l'autre  tubulure  communique  avec 
un  flacon  F  servant  de  récipient  à  l'acide  phosphorique  qui  peut  être 


acide  pnospnotUQcE. 


ACIDE  FllOSPlIOMQCE  ANHYDRE. 
PhO*. 


2i8  ACIDE  MÉTAPHOSPHOIUOUE. 

entraîné.  Pour  commencer  l'opération,  on  jette  par  le  lube  rte 

porcelaine  un  petit  morceau  de  phosphore  dans  la  capsule,,  on 


lig.  SO. 

l'enflamme  en  le  touchant  avec  une  tige  chaude,  et  on  suui'lle  len- 
tement de  l'air  dans  le  ballon.  L'acide  pliosphurique  anhydre  s'al- 
lache  sur  les  parois  sous  la  forme  de  flocons  blancs,  et  s'y  accu- 
mule si  l'on  continue  a  introduire  dans  l'appareil  de  nouveaux 
morceaux  de  phosphore  dont  on  entretient  la  combustion. 

Cet  acide  se  présente  sous  la  forme  d'une  matière  blanche  nei- 
geuse. 11  est  trts-avide  d'eau  et  attire  l'humidité  de  l'air  avec  une 
énergie  telle,  qu'au  bout  de  quelques  instants  il  se  résout  en  mi 
liquide  Irès-acide.  De  la  la  nécessité  de  le  conserver  dans  des  fla- 
cons parfaitement  bouchés. 

Lorsqu'on  le  projette  dans  l'eau,  il  s'y  combine  en  faisant  en- 
tendre un  sifflement  qui  témoigne  de  l'énergie  de  la  réaction.  Le 
liquide  que  l'on  obtient  ainsi  (solution  d'aride  mélaphosphorique) 
est  fortement  aeide  et  roujn't  énergique  ment  le  papier  de  tourne- 
sol; niais,  chose  curieuse,  l'acide  anhydre  lui-même  est  sans  action 
sur  le  papier  bieu  lorsque  celui-ci  est  bien  sec. 

ACIDE  MKTAFUOSrHOIWOl'E. 

PhlfO»  =  PhOMIO. 
La  solution  que  l'on  obtient  en  traitant  l'aeide  phosphurique 
anhydre  par  une  quantité  d'eau  suffisante  pour  empêcher  une  éléva- 
tion trop  forte  de  la  température,  possède  les  propriétés  suivantes. 
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ACIDE  PïfiOPHOSPHORIQUË,  a40 
tille  précipite  en  flocons  blancs  la  solulion  aqueuse  de  l'albumine 
du  blanc  d'œuf  ou  du  sérum  du  sang;  elle  donne  immédiatement 
des  précipités  blancs  dans  la  solution  d'azotate  d'argent  et  de  chlo- 
rure de  barium.  Ce  sont  là  les  caractères  de  l'acide  mélaphospho- 
rique.  Cet  acide  forme  uni;  combinai  son  tout  à  fait  insoluble  avec 
l'albumine.  Avec  l'azotate  d'argent  il  forme,  par  double  décom- 
position, du  mélaphosphale  d'argent  blanc  et  insoluble  PhAgOs 
=  PhOs,AgO.  Avec  le  chlorure  de  barinm  il  donne  de  même  du 
pyrophospbale  de  baryte  insoluble  PhBaO*  =  PhOs,Ba().  Saturé 
par  une  solulion  concentrée  de  potasse  il  forme  un  sel  de  potasse 
peu  soluble,  qui  se  précipite  (Graham).  Lorsqu'on  évapore  la  solu- 
tion d'acide  phosphorique  ordinaire,  et  qu'on  chauffe  le  résidu  au 
rouge  dans  un  creuset  de  platine  couvert,  on  obtient,  après  le  re- 
froidissement, une  masse  vitreuse  qui  renferme  11,3  */„  d'eau  et 
dont  la  composition  est  précisément  exprimée  par  la  formule 

PhHO»  =  PhO-V'O. 
Une  chaleur  très-forte  peut  volatiliser  cet  acide,  mais  elle  est  inca- 
pable de  lui  enlever  les  éléments  de  l'eau,  de  manière  à  le  ra- 
mener à  l'état  d'acide  phosphorique  anhydre.  Au  contraire,  les 
acides  pyrophosphorique  et  phnsphoiique  ordinaire  abandonnent, 
a  une  température  élevée,  le  premier  1  molécule  d'eau,  le  second 
2  molécules  d'eau,  et  se  transforment  ainsi  l'un  et  l'autre  en  acide 
mélaphosphoriquo.  Aussi,  le  moyen  le  plus  commode  de  préparer 
cet  acide  eonsiste-l-il  a  chauffer  au  rouge,  dans  un  creuset  de  pla- 
tine, de  l'acide  phosphorique  ordinaire. 

Réciproquement,  lorsqu'on  fait  bouillir  la  solulion  d'acide  méta- 
phosphorique  ou  qu'on  l'abandonne  a  elle-même  pendant  quel- 
ques jours,  cet  acide  absorbe  les  cléments  de  deux  équivalents 
d'eau  et  passe  a  l'état  d'acide  phosphorique  ordinaire. 

ACIDE  PYHOMIOSrHOBIQUE. 
PhHW  =  PhOVJHO. 
Lorsqu'on  ajoute  a  de  l'acide  mélaphosphoriquo  11,3  "/„  d'eau, 
c'est-à-dire  une  quantité  égale  a  celle  qu'il  contient  déjà,  et  qu'on 
abandonne  le  tout  sous  une  cloche,  la  masse  vitreuse  disparaît  et 
se  convertit  en  un  liquide  qui  finit  par  cristalliser  (Peligot)  :  les 
cristaux  constituent  l'acide  pyrophosphorique.  H'après  M.  Graham, 
on  peut  proparer  cet  acide  avec  le  phosphate  de  soude  ordinaire 
du  commerce.  Ce  sel  renferme  a  l'état  sec 

PhPWHO»  =  PhOS  j  |jq0H 


ÏJO 


AC1DK  PHOSPHORIUUK  UKUINA1RE. 


On  commence  par  le  chauffer  au  rouge  :  il  perd  ainsi  1  molécule 
d'eau  et  se  transforme  en  pyrophosphate  de  soude  PhNa*07 
=  PhOs,9NaO.  On  dissout  ce  sel  dans  l'eau,  et  l'on  précipite  la  so- 
lution par  l'acétate  de  plomb,  l'ai1  duolilc  ilécrunposilion,  le  pyro- 
phosphate  de  soude  se  transforme  ainsi  en  pyrophosphale  de  plomb 
que  l'on  délaye  dans  l'eau  cl  que  l'on  décompose  par  l'hydrogène 
sulfuré  : 

PhPb'O7  +HjJHS  =  PhJPO7  +  SPbS. 

La  solution  d'aride  pyrophosphorique  précipite  l'azotate  a'ar- 
gent  en  blanc,  on  formant  du  pyrophosphate  d'argent 

PhAgîO'  =  Phû»,îAgO. 
Elle  ne  précipite  ni  la  solution  d'albumine  ni  les  solutions  do  chlo- 
rure de  barium  et  de  chlorure  de  calcium.  Par  l'ébullition  la 
solution  d'acide  pirophtispitin-iquc  se  transforme  en  neide  phos- 
phoriqne  ordinaire  en  absorbant  un  équivalent  d'eau. 

ACIDE  PHOSPItOflIQUfi  ORDINAIRE. 
PhlPO*  =  Ph(P,3H0. 
Préparation.  —  I"  Le  meilleur  procédé  pour  préparer  cet  acide 
consiste  à  chauffer  le  phosphore  avec  l'acide  azotique  étendu  et 
bouillant.  L'opération  s'exécute  dans  une  cornue  de  verre  (Jig.  51) 


munie  d'un  récipient,  et  dans  laquelle  on  introduit  le  phosphore 
avec  de  l'acide  azotique  d'une  densilé  de  1,1  à  1,2.  11  faut  éviter 
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ACIDE  PHOSPH0R1QIE  ORDINAIRE.  Ï5i 
de  prendre  de  l'acide  Irnp  concentré  à  cause  de  la  violeuce  de  la 
réaction.  Le  phosphore  s'oxyde  peu  a  pou  cl  se  dissout  dans  l'acide 
bouillant  eu  le  décomposant.  Il  se  dégage  du  binxyde  d'azote  accom- 
pagné de  vapeurs  rouges.  Quand  la  liqueur  s'est  concentrée  par 
l'ébuliitioii,  on  verse  de  nouveau  dans  la  cornue  ce  qui  a  passé 
dans  le  récipient.  Le  phosphore  ne  se  dissout  complètement  qu'à 
la  suite  d'une  ébullition  prolongée  avec  13  parties  d'acide  azotique 
d'une  densité  de  1,2  (Personne).  Quand  il  est  dissous,  on  évapore 

la  liqueur  qui  renferme  souvent,  i r]i[i''[jcndaninicnt  rie  l'aride  phos- 

phorique,  une  certaine  quantité  d'acide  phosphoreux.  Pendant 
l'dvaporation,  l'acide  azotique  en  excès  convertit  l'acide  phospho- 
reux en  acide  phosphorique.  Au  besoin,  on  ajoute  a  la  liqueur  do 
l'acide  azotique,  par  petites  portions,  aussi  longtemps  que  cette 
addition  détermine  le  dégagement  de  vapeurs  rouges.  On  con- 
centre ensuite  la  liqueur  et  on  la  chauffe  pendant  quelque  temps 
à  A  celte  température,  loul  l'aride  azotique  peut  être  chassé. 
Si  elle  était  dépassée,  l'acide  obtenu  renfermerait  de  l'acide  pyro- 
phosphorique.  Il  suffirait,  dans  ce  cas,  d'ajouter  de  l'eau  et  défaire 
bouillir  pour  obtenir  une  solution  d'acide  phosphorique  pur. 

2°  On  peut  aussi  retirer  l'acide  phosphorique  des  us  calcinés. 
Pour  cela,  on  traite  100  parties  de  cendres  d'os  par  environ  M  par- 
lies  d'acide  sulfurique  concentré,  préalablement  délayé  dans  10  à 
15  fois  son  poids  d'eau,  11  se  l'orme  du  sulfate  de  chaux  peu  snluble, 
et  l'acide  phosphorique  se  dissout  dans  l'eau.  On  jette  le  tout  sur 
une  toile  et  on  lave  la  masse  de  sulfate  de  chaux  avec  de  l'eau.  On 
concentre  ensuite  les  liqueurs  réunies,  et  on  sépare  le  sulfate  de 
chaux  qui  se  dépose  pendant  la  concentration.  A  la  liqueur  on 

le  filtre  le  sulfate  et  une  petite  quantité  de'  phosphate  aride  Pde 
chaux.  Ces  sels  sont  insolubles  dans  l'alcool.  Après  avoir  séparé 
l'alcool  par  la  distillation  on  a  un  résidu  renfermant  de  l'acide 
phosphorique.  On  évapore,  on  ajoute  une  petite  quantité  d'acide 
azotique  à  la  liqueur  qui  jaunit  par  la  concentration,  et  on  calcine 
finalement  dans  un  creuset  de  platine.  On  obtient  ainsi  de  l'acide 
métaphnsphorique  qu'il  suffit  de  faire  bouillir  avec  de  l'eau  pour 
le  !  rançonner  m  acide  phosphorique. 

3°  Un  procédé  qui  donne  un  produit  plus  pur  consiste  h  dis- 
soudre les  os  calcinés  dans  la  plus  petite  quantité  possible  d'acide 
azotique  et  a  précipiter  la  solution  par  l'acétate  de  plomb.  Il  se 
forme,  pardouhle  décomposition,  du  phosphate  de  plomb  qu'on 
lave  et  qu'on  décompose  par  l'hydrogène  sulfuré. 


3oâ 


CONSTITUTION  DES  DIFFÉRENTS 


4°  On  peut  aussi  préparer  l'aride  phosphorique  en  décomposant 
le  perchlorurc  de  phosphore  par  l'eau  et  en  évaporant  la  liqueur 
dans  une  capsule  de  platine.  Ce  procédé  est  rarement  employé. 

Propriétés  de  l'acide  phosphoriqae  ordinaire.  — Convenablement 
concentré,  l'acide  phosphorique  se  présente  sons  la  forme  d'un 
sirop  épais  qui,  abandonné  pendant  quelque  temps  à  lui-même 
à  l'abri  de  l'air  humide,  finit  par  se  remplir  de  gros  prismes 
rhomboïdaux  transparents  et  incolores  qui  offrent  la  composition 
PmW  —  PhO'^HO,  Chauffé  au-dessus,  à  213°,  l'acide  phospho- 
rique perd  de  l'eau  et  se  transforme  en  grande  partie  en  acide 
pyrophospluiriqui.'  (Craham). 

Il  présente  une  furie  réaction  acide.  Sa  solution  aqueuse  donne, 
avec  les  eaux  de  chaus,  de  baryte  et  de  strontiane  des  précipités 
blancs.  Elle  précipite  en  blanc  l'acétate  (le  plomb.  Mais  elle  ne 
forme  pas  de  précipité  dans  la  solution  de  chlorure  de  barium. 
Neutralisée  par  l'ammoniaque,  elle  donne,  avec  l'azotate  d'argent, 
un  précipité  jaune  de  phosphate  d'argent  PhAgW  =  PhOs,3AgO. 
Elle  ne  précipite  pas  la  solution  d'albumine. 

Constitution  des  combinaisons  que  l'acide  mosïeiohioue  forme 
avec  l'eau  et  avec  lks  oxïiies.  —  Ou  admet  généralement  que  les 
différentes  combinaisons  que  l'aride  phosphorique  forme  avec  l'eau 
renferment  celle-ci  toute  formée.  Cette  hypothèse  est  exprimée 
par  les  formules  suivantes  : 

PhO',110   acide  mûtapliosphorique  ou  pliosphoriquc  monnhydraté. 

l'IlItVJIIII  iiii.li'  |ni'i>|itii,^]luH-ii[i  u  |i)m^|it;i>['i'liie  ililiydnile. 

PhO^EiO  uciile  ii]icis[ihi>ri(jiie  m-iliiiiiire.  mi  Irihydraté. 

Dans  ces  trois  acides,  l'eau  joue  le  rôle  de  base.  L'acide  méta- 
phosphoriqoe,  qui  ne  renferme  qu'une  molécule  d'eau,  est  mono- 
basique. L'acide  pyrophosphorique ,  qui  en  renferme  deux,  est 
btbasique.  L'acide  phosphorique-  ordinaire,  qui  en  renferme  trois, 
est  Iribasique. 

Lorsqu'un  met  en  présence  de  ces  acides  une  base  fixe  lelle  que 
la  potasse,  la  soude,  l'oxyde  d'argent,  celle-ci  déplace  l'eau  com- 
plètement ou  en  partie,  et  il  en  résulte  des  sels  qu'on  connaît  sous 
le  nom  de  niélaphosphates,  de  pyrophosphates  et  de  phosphates 

Dans  l'acide  mêla  phosphorique,  une  seule  molécule  de  base, 
par  exemple  d'oxyde  d'argent  AgO,  se  substituant  à  de  l'eau  ba- 
sique, il  se  forme  du  métaphosphate  d'argent. 

l'li()5,IIO  +  AeO  =  PhO»,AfiO  +  HO. 

méHpIioiphoriqoe.    d'UfMt.  fwftat. 
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ACIDES  PHOSPHGRIQTJES.  a:i3 
Dans  l'acide  pyrophosphnriquc ,  2  molécules  d'oxyde  d'argent 
peuvent  prendre  la  place  des  2  molécules  d'eau  basique  :  il  en 
résulte  du  pyrophosphate  d'argent. 

PhO=.2HO   +   2AgO  =  PhûS.ÏAgO  +  2H0. 
A  cl*»  Oijde         FjrcphMphato  Ein. 

prraphoipbQriqoo.       d'trgtiu.  d'argeni. 

Enfln,  dans  l'acide  phosphorique  ordinaire,  3  molécules  d'oxyde 
d'argent  peuvent  déplacer  les  3  molécules  d'eau  basique  :  il  en  ré- 
sulte du  phosphate  d'argent 

PhO*,3IÏO  -f-  3AgO  —  Plif)5,3AgO  -f  3110. 

Dans  les  cas  précédents,  l'eau  basique  a  élé  entièrement  rem- 
placée par  une  base  fixe.  Ce  remplacement  peut  i-lrc  partiel,  pour 
les  acides  pyrophosphorique  cl  métaphosphorique  qui  sontpoty- 
batiques.  On  connaît  2  pyrophosphates  de  soude 


,„  P(,ns  f  «»0- 


Phff>  j  jgu  et  PhO= 
On  connaît  3  phosphates  de  soude,  savoir 


I  HO. 


PhO> 


ÎS°n  Ce  sel  est  neutre.  On  le  n- 
ire  de  soude. 


PhO>    NaO.  ' 
I  NaO. 

Dans  tous  ces  sels  l'eau  joue  le  rôle  de  luise,  comme  elle  joue  le 
rôle  de  base  dans  les  acides  hydratés  eux-mêmes.  Il  est  essenliel 
de  ne  pas  confondre  celle  eau  avec  l'eau  de  enslullisaliuii. 

Les  formules  précédentes  se  rapportent  a  des  sels  entièrement 
secs,  c'est-à-dire  privés  d'eau  de  cristallisation. 

Nous  avons  admis,  dans  ce  qui  précède,  que  l'eau  existait  loti  le 
formée  dans  l'aeide  phosphnrique  hydraté  et  tl.ms  ses  congénères. 
Cette  hypothèse  se  fonde  sur  ce  fait  que  l'acide  hydraté  se  forme 
par  l'addition  de  l'eau  à  l'acide  anhydre.  Mais  le  fait  ne  démoutre 
pas  la  rigoureuse  exactitude  de  l'hypothèse.  Car  on  ne  saurait 
admettre  comme  certain  que  des  corps  qui  s'unissent  pour  former 
un  composé  conservent  après  la  combinaison  l'arrangement  molé- 
culaire qu'ils  offraient  audit  t.  Si  l'on  voulait  s'en  tenir  rigoureuse- 
ment aux  faits  et  s'ahslenir  de  toute  hypothèse,  on  adopterait  pour 


S5i  MODIFICATION  DE  L'ACIDE  HÉTAPHOSPHORIQUE. 
les  acides  en  question  les  formules  suivantes  qui  sont  1' 
directe  des  analyses;  savoir  : 

Pli  HO*  acide  mélflpliriBphoriqtie. 
i'lill;U7  iii'iili;  [i r n j jiho-p h l'iriq i . 
PhlW  acide  [ihusplioiiijue  ordinaire. 

Dans  ec  cas,  la  formation  des  sels  par  l'action  de  ces  différents 
acides  sur  les  bases,  sur  l'oxyde  d'argent,  par  exemple,  doit  être 
interprétée  de  la  manière  suivante  : 

Lorsqu'une  molécule  d'oxyde  d'argent  réagit  sur  l'acide  méta- 
phosphorique,  il  se  forme  de  l'eau  par  la  puissante  affinité  de  l'hy- 
drogène de  l'aeide  pour  l'oxygène  de  l'oxyde.  L'hydrogène  de 
l'acide  disparaissant  ainsi,  l'argent  de  l'oxyde  s'y  substitue  et  il 
se  forme  du  métaphospbafi;  d'arpent.  Le  même  raisonnement  s'ap- 
plique à  la  formation  du  pyrophosphate  et  a  celle  du  phosphate 
d'argent.  La  formation  de  tous  ces  sels  est  due,  non  pas  à  un  dé- 
placement, L'oiimic  dans  ]'liy|niUirsc  | jvtr.ri] fnti»,  mais  à  une  double 
décomposition.  Les  formules  suivantes  rendent  compte  de  ces 
réactions  où  l'on  voit  l'hydrogène  des  acides  s'échanger  contre 
l'argent  de  l'oxyde  d'argent. 

PliHO*  -i-  AgO  =  PhAgO*  -f  HO. 

Acide  Ui><h       Mc-I.plic>?l«1e  E>a. 

mi  ï.i  |      |.:.  orique.  d'argual.  d' 

FhH'O'    +  ÏAgO   =  PhApiO'   +  2H0. 

Acida  Oi'de  rjroiihotpbilB  Em. 

[►yroiibûJiiliLhTiqne,     d'argent,  d  erg  cor. 

PWI'O»   +    3AgO   =  PhAgW    +  3110. 

Atids  Oijdo  l'hotplnlt  Eid. 

phoip  borique,       d'irjlnl.  d'MSCDl. 

Ces  Équations  rendent  compte  de  ce  qu'on  nomme  la  basicité 
des  acides.  L'acide  inélaphosphoriquc  est  mouobasiqne  parce  qu'il 
peut  échanger  i  atome  d'hydro^i'iic.  contre  1  atome  de  métal. 

L'acide  pyrophusphoriqne  est  biki-ique  i)am>  qu'il  peut  échan- 
ger 2  atomes  d'hydrogène  contre  2  atomes  de  métal. 

Enfin,  l'acide  phosphorique  ordinaire  est  tribasique  parce  qu'il 
peut  échanger  3  atomes  d'hydrogène  contre  3  atomes  de  métal. 

MonincATioMs  ije  l'acide  met  afhos  phobique.  —  En  étudiant  les 
métaphospbatcs,  M.  Grahain  a  déjà  remarqué  que  l'acide  méla- 
phosphoriquc pouvait  exister  sous  diverses  modifications.  Ainsi, 
en  se  combinant  avec  une  seule  et  même  base  comme  la  soude, 
l'acide  mélaphosphoriquc  forme  divers  sels  qui,  possédant  en 
apparence  la  m6nie  composition  l'liNal>\  munirent  des  différences 
de  propriétés  les  plus  frappantes.  Ainsi  il  cxisle  un  mélaphophatc 


acidk  ]'iinsi'noiii;i-x. 


de  sonde,  insoluble  dans  l'eau,  \m  nuire  rsl  soluble  et  crislalii- 
sable,  un  troisième  est  soluble  et  incrislailisabfe,  etc.  Ce  sujet  a 
éLé  étudié  par  MM.  Maddrall,  Fleitmann  et  Henneherg,  et  il  semble 
résulter  de  leurs  iTchcirhos  que  V;u-~n\c.  n)i':iuj>lms]ihûriqm!  peul 

4,  2, 3, 1,  G  molécules  d'acide  mftaphosphorique  peuvent  se  réunir 
pour  former  des  molécules  de  plus  en  plus  complexes,  savoir  : 

PhHO*   ai'iile  mnni)i!ii">IapI«.sfihorîque. 

21'hIlfV1  =  ]>h'fM()«ï  a.  rlirn»ta[>hasplioriquc. 

J •] l1  J'-  —  l'Il'Il'n'-  aci'ii!  (:i[iiiH;i|>lM.-[>i)unqiu>. 
^PhlIO5  =  Pli'll'n-1  is.-i.ii!  i.liiiinrl.iphrapliDrique. 
OPhHO*  =  Ph«[TO«  OL'irtc  hcsamÉlaphoPiihoriquc. 

H  est  probable  qu'il  en  est  ainsi;  mais  comme  i'élude  de  ces 
diverses  modifications  de  l'acide  ni elaphosp borique  est  peu  avan- 
cée, nous  ne  croyons  pas  devoir  insister  sur  ce  sujet. 

ACIDE  PHOSPHOREUX. 

PhHW  =  PhOVlHO. 

Cet  acide  a  été  découvert  par  sir  H.  Davy.  Il  a  été  étudié  par 
M.  H.  Rose,  et  plus  tard  par  M.  Wurtz.  Il  se  produit  par  l'oxyda- 
tion lente  du  phosphore.  Lorsqu'on  introduit  des  bâtons  de  phos- 
phore dans  des  tubes  de  verre  effilés  à  une  extrémité,  ouverts  à 
l'autre,  et  réunis  dans  un  entonnoir  placé  sur  un  llacon,  et  qu'on 
abandonne  ces  bâtons  do  phosphore  ainsi  isolés  les  uns  des  autres 
à  l'air  humide,  on  les  voit 
diminuer  et  disparaître 
peu  à  peu.  Dans  le  fla- 
con se  rassemble  un  li- 
quide acide,  solution  des 
acides  provenant  de  la 
combustion  lente  du 
phosphore,  et  qui  ont 
condensé  l'humidité  at- 
mosphérique (fig.  52). 

Nous  avons  déjà  fait 
remarquer  que  l'acide 
que  l'on  obtient  dans  ces 
circonstances  n'est  pas  de  l'acide  phosphoreux  pur,  mais  renferme 
de  l'acide  phosphorique  on  quantité  variable. 

Pour  préparer  l'acide  phosphoreux  h  l'état  de.  pureté,  on  dé- 


ACIDE  PHOSPHOREUX. 


compose  le  proloch lorure  de  phosphore  par  l'eau  qu'on  emploie 
eu  grand  excès. 

Il  se  forme  de  l'acide  chlorhydrique  et  de  l'acide  phosphoreux 
hydraté  selon  l'équation 

PhCl'  +  IW  =  PhH'O»  +  ira'. 

Prulotlilomre  Acide 
Je  pboiphare.  phoflpboreux. 

On  chasse  l'acide  chlorhydrique  el  l'excès  d'eau  en  évaporant  le 
liquide  dans  une  capsule  de- platine.  Finalement  on  élève  la  tem- 
pérature jusqu'à  ce  qu'il  se  manifeste  une  légère  odeur  d'hydro- 
gÈnc  phosphoré.  L'acide  ainsi  concentré,  lorsqu'il  est  placé  dans 
une  atmosphère  sèche,  se  prend,  du  jour  au  lendemain,  en  une 
masse  cristalline  qui  constitue  l'acide  phosphoreux  pur. 

Dans  cet  état,  sa  composition  est  exprimée  par  la  formule 
PhHW  =  PhO^HO. 
Il  constitue  l'acide  phosphoreux  trihydralé. 

On  admet  qu'il  se  fornir  do  l'acide  ijimsplinveux  ;u;livrtre  l'hO-, 
lorsque  le  phosphore  hnïle  (huis  uni  qnanlilt:  limitée  d'air.  Pour 
réaliser  ces  conditions,  on  introduit  le  phosphore  dans  un  tube 
de  verre  eflllé  à  tin  bout  et  recourbé  a  une  petile  distance  de  cette 
extrémité.  On  chauffe  doucement  le  phosphore  en  relevant  la  lon- 
gue branche  du  tube,  de  manière  a  déterminer  un  léger  courant 
d'air  :  le  phosphore  brille,  et  l'acide  phosphoreux  produit  de  la 
combustion  se  condense  dans  la  branche  relevée  du  tube  sous 
■  forme  d'une  matière  blanche  floconneuse  {Bcrzclius). 

Les  cristaux  d'acide  phosphoreux  hydraté  attirent  l'humidité  de 
l'air  et  tombent  on  déliquescence.  Ils  fondent  a  une  douce  chaleur, 
et  se  décomposent  à  une  température  élevée  en  se  transformant  en 
hydrogène  phosphoré  et  en  acide  phosphoriqiie.  Celle  décomposi- 
tion est  facile  à  comprendre  :  une  portion  de  l'hydrogène  de  l'acide 
phosphoreux  se  combinant  avec  une  portion  du  phosphore,  il  se 
forme  de  l'hydrogène  phosphoré,  et  le  reste  des  éléments  demeure 
à  l'état  d'acide  phosohorique  hydraté  : 

4[PhHW]  =  3[PhH30*]  +  PhH». 

1  Acide  Acifle  II  virant™ 

phoipborcui-  pho»rihorique.  photpliorc. 

Mais  nous  devons  ajouter  que  la  réaction  n'est  pas  aussi  nette 
que  l'indique  l'équation  précédente  :  l'hydrogène  phosphoré  est 
mêlé  d'une  petile  quanlité  d'hydrogène  libre,  et  il  ne  reste  pas 
d'acide  phnsphorique  trihydraté  si  la  température  est  frès-èlevéc. 
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La  solution  d'acide  phosphoreux  réduit  les  sels  de  mercure  et 
d'argent:  les  métaux  se  précipitent,  cl  il  se  forme  de  l'acide  phos- 
phorique.  Elle  réduit  même  la  solution  d'acide  sulfureux  de  ma- 
nière à  précipiter  le  soufre. 

acide  nïFOpnosrnoriEDx. 
PMPO*  =  Ph0,3H0. 

Cet  acide  a  été  découvert  par  Dulong,  en  182G.  M.  H.  Rose  en 
a  établi  la  composition.  Plus  lard,  l'acide  hypophosphorcux  a  élé 
étudié  par  M.  Wurtz.  Il  se  forme  par  l'action  du  phosphore  sur 
la  potasse,  la  soude,  la  chaux  ou  la  baryte,  et  par  l'action  de  l'eau 
sur  les  p  nos  plu  ires  des  métaux  alcalins. 

Pour  le  préparer,  ou  commence  par  se  procurer  de  l'hypophos- 
phitc  de  baryte  en  faisant  bouillir  du  phosphore  avec  une  solu- 
tion concentrée  de  baryte  BaO.HO  =  BaHO*.  Il  se  forme  du  phos- 
phite  de  baryte  insoluble  et  de  l'hypophosphite  soluble,  en  même 
temps  qu'il  se  dégage  de  l'hydrogène  phosphoré  spontanément 
inflammable.  L'bypophosphitc  prend  naissance  en  vertu  de  la  réac- 
tion suivante  : 

3HalK)î  +   iPh    +   GI10  =   PhH3   +  3(PliH!BaO*). 

L'hypophosphitc  do  baryte  élnut  obtenu,  on  décompose  ce  sel, 
en  solution  aqueuse,  par  une  quantité  convenable  d'acide  solfu- 
rique.  Il  se  précipite  du  sulfate  de  baryte,  et  l'acide  bypophos- 
phoreux  reste  en  dissolution.  En  concentrant  la  solution  dans  ie 
vide,  on  obtient  une  liqueur  sirupeuse  tris-acide  qui  constitue 
l'acide  hypo phosphoreux  dans  son  plus  grand  état  de  concentra- 
tion. 

La  composition  de  cet  acide  est  exprimée  par  la  formule 
PhHJO*  =  Ph0,3H0. 
A  une  lempéralure  élevée,  il  se  décompose  en  acide  phosphorique 
et  en  hydrogène  phosphoré  non  spontanément  inflammable.  Quoi- 
qu'il puisse  se  conserver  à  l'air  sans  en  attirer  l'oxygène,  il  pos- 
sède néanmoins  une  forte  affinité  pour  ce  dernier  corps  et  décom- 
pose un  grand  nombre  de  composés  oxygénés.  Il  réduit  non- 
seulement  les  sels  de  mercure  el  d'argent,  maïs  même  les  sels  de 
cuivre,  ce  qui  le  distingue  de  l'acide  phosphoreux.  Chaull'é  avec 
une  solution  de  sulfate  de  cuivre  en  excès,  il  en  précipite  du  cuivre 
métallique.  Si  dans  celle  expérience  on  emploie  un  excès  d'acide 
hypopbosphoreux,  et  qu'on  chauffe  doucement,  il  se  précipite  de 


HVDHOGÉSE  PHOSPHORÉ. 


l'hydrure  de  cuivre  Cu'H  {A.  Wurtz).  L'acide  sulfurique  lui-même 
esl  réduit  par  l'acide  hypophosphnreux  à  l'aide  de  la  chaleur.  Dit 
soufre  et  de  l'acide  sulfureux  sont  mis  en  liberté. 

COKSTITfTION  DES  ACIDES  PHOSPHOREUX  ET  UÏPOPHOSPUOflKCX.    Les 

acides  phosphoreux  et  hypophosphoreux  sont  des  acides  éner- 
giques. Pour  se  salurcr,  l'acide  phosphoreux  se  combine  avec 
deux  molécules  d'un  oxyde,  l'acide  hypopiinsphoreiix  n'en  prend 
qu'une  seule.  L'acide  phosphoreux  est  doue  bibasique,  et  l'acide 
hypophosphoreux  est  monobasique. 

Indépendamment  des  ->  molécules  d'uxydi-s,  les  phiisphifes  ren- 
rermonl  une  molécule  d'eau  qu'il  est  impossible  d'en  chasser  cl 
qui  n'y  joue  pas  le  rôle  de  base,  parce  qu'elle  uc  peut  pas  être 
remplacée  par  un  oxyde.  Les  hypophosphites  retiennent  les  élé- 
ments de  2  molécules  d'eau  qui  ne  peuvent  en  être  expulsés  ni  par 
la  chaleur  ni  par  une  autre  base.  On  en  a  conclu  que  l'eau  donl 
ces  sels  renferment  les  éléments  et  qu'elles  retiennent  avec  énergie 
esl  intimement  combinée  avec  les  acides  eux-mêmes,  et  l'on  a  ie- 
présenté  par  les  formules  suivantes  la  constitution  des  acides  hypo- 
phosphoreux et  phosphoreux  et  de  leurs  sels  (A.  Wurix)  : 

PhHW    =  Phll!OMIO    acide  hypophosphoreux. 

l'htmO'  =  l'hUV.Ml.)  îiypoplmspbiles. 

PhlIW    =  PhliOVîlH)  acide  phosphoreux. 

l'htlMW  =  l'hHO'.SMO  phospbiies. 

PhlPO'    =  Ph0*,3H0     aeide  phosphorique. 
PhMîO»    =  PhOVMfl  phosphates. 

COMBINAISONS  DU  PHOSPHORE  AY'LC  L'HYDROGÈNE. 

On  connaît  trois  combinaisons  du  phosphore  avec  l'hydrogène, 
savoir  :  un  hydrure  de  phosphore  solide  Ph*H,  un  hy d ru re  de  phos- 
phore liquide  l'hH!  et  un  hydrogène  phosphoré  gazeux  PhH1.  Ce 
dernier  est  l'analogue  de  l'ammoniaque  et  de  l'hydrogène  arsénié. 

HTDilOQÈNE  F  HOS  PII  On  É. 

Phn», 

Formation  et  préparation.  —  Lorsqu'un  chaulTc  du  phosphore 
avec  une  solution  concentrée  de  potasse  caustique,  il  se  forme  de 
l'hypophosphilc  et  du  phosphite  de  potasse,  et  il  se  dégage  de 
l'hydrogène  phosphore  qui  possède  la  singulière  propriété  de  s'en- 
flammer spontanément  a -l'air  (Gengembre,  1783).  Dans  cette 
réaction,  le  phosphore  décompose  l'eau  et  s'empare  de  ses  deux 
élémenls. 


HYDROGÈNE  PHOSPHORE. 


En  faisant  passer  des  vapeurs  de  phosphore  sur  des  bâtons  de 
craie  (carbonate  de  chaux)  portés  à  l'incandescence,  on  obtient  un 
produit  brun,  mélange  de  pbosphure  de  calcium  et  de  phosphate 
lie  ch;iu\.  Le  phosphore  s'empare,  dans  celle  cimmslauce,  d'une 
portion  de  l'oxygène  de  la  chaux  pour  former  de  l'acide  phospho- 
rique  qui  reste  uni  à  une  parlie  de  !a  chaux,  taudis  que  le  calcium 
s'unit  a.  une  autre  partie  du  phosphore.  Lorsqu'on  traite  le  phos- 
phore <ie  calcium  par  l'eau,  il  se  forme  de  l'hypnphosphite  et  du 
phosphite  de  chaux,  et  il  se  dégage  de  l 'hydrogène  phosphore.  On 
voit  que  l'eau  est  décomposée  (huis  celle  expérience;  son  hydro- 
gène se  porte  sur  une  partie  du  phosphore;  sou  osygène  se  porte 
sur  une  autre  partie  du  phosphore  cl  sur  le  calcium.  L'hydrogène 
phosphore  formé  dans  celle  réaclimi  possède  aussi  la  prupriélé  de 
s'enflammer  spontanément  a  l'air. 

Lorsqu'on  décompose  par  la  chaleur  l'acide  phosphoreux  tri- 
hydraté,  il  se  dégage,  comme  nous  l'avons  vu  (page  250),  de  l'hy- 
drogène phosphore.  Le  gaz  ainsi  obtenu  ne  possède  pas  la  pro- 

Suivant  les  cirponslances  dans  lesquelles  il  se  forme,  l'hydrogène 
phosphore"  est  donc  spontanément  ou  non  spontanément  inflam- 
mable à  l'air. 

Pour  préparer  le  gaz  hydrogène  phosphoré  spontanément  in- 
flammable, on  l'ail  une  paie  avec  de  la  chaux  éteinte  cl  de  l'eau. 


Fig.  -3. 

et  avec  cette  pille  on  entoure  de.  petits  morceaux  de  phosphore  de 
manière  à,  former  des  boulettes.  On  introduit  celles-ci  dans  un 
ballon  qu'on  en  remplit  presque  entièrement  et  on  chault'e  douce- 
ment après  avoir  adapté  au  ballon  un  tube  de  dégagement  (fig,o3). 
i.  ii* 
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HYDROGÈNE  PHOSPHORÉ. 


On  recueille  lr,  gaz  sur  l'eau.  Si  l'on  fait  arriver  à  la  surface  de  In 
cuve:  il  eau  mit;  bulle  de.  c.el  hydrogène  phosphore,  elle  s'cnlhimme 
et  forme  une  couronne  de  fumée  blanclic  qui  s'élargil  en  montant. 

M.  Paul  Thenard  a  démontré  que  celte  propriété  est  duc  a  la 
présence  dans  le  gaz  d'une  petite  quantité  de  vapeurs  d'un  hydrure 
de  phosphore  liquide  et  tres-inilammable  a  l'air.  On  peut  isoler 
cet  hydrure  en  faisant  passer  le  gaz  qui  le  renferme  à  travers  un 
tube  fortement  refroidi.  L'hydrurc  PhU*  s'y  condense  à  l'état 
liquide.  Ce  corps  est  très-instable.  Exposé  a  la  lumière,  il  se  dé- 
double en  hydrogène  phosphoré  PhlP  et  en  hydrure  Ptt'H.  Ce  der- 
nier constitue  un  corps  solide  jaune. 


M.  Paul  Thenard  prépare  le  gaz  hydrogène  phosphoré  non  spon- 
tanément inflammable  en  décomposant  le  phosphure  de  calcium 


chauffe  modérément  la  partie  inférieure  de  celui-ci  à  l'aide  de 
charbons  placés  sur  la  grille  inférieure  du  fourneau,  et  très-forte- 
ment h  partie  supérieure. 

La  décomposition  du  phosphure  de  calcium  par  l'acide  chlorhy- 
drique  s'exécute  dans  un  flacon  à  deux  tubulures  qui  renferme 
l'acide  et  qui  est  muni  d'un  tube  de  dégagement  cl  d'un  tube  de 
sûreté  droit  et  large  par  lequel  on  introduit  peu  à  peu  des  frag- 
ments de  phosphure  de  calcium. 

Propriétés  du  gaz  hydrogène  phosphore.  — Le  gaz  obtenu  par  ce 
dernier  procédé,  ou  pnr  la  décomposiliim  tie  l';ie;ile  phosphoreux 
trihydraté  par  la  chaleur,  ne  s'enflamme  point  spontanément  à 
l'air.  Au  contact  d'une  bougie  allumée,  il  brûle  avec  une  flamme 


Fig.  84. 


par  l'acide  chlorhydrique.  Pour 

prépara'  le  phosphure.  (le  cal- 
cium, il  fail  arriver  de  la  vapeur 
île  phosphore  sur  des  bâtons  de 
craie  chauffés  au  rouge  vif  dans 
un  ereuset  A  (/!?.")!).  Au  fond  de 
celui-ci,  se  Irouvc  placé  un  petit 
creuset  B  qui  reçoit  le  phos- 
phore, et  sur  lequel  repose  un 
couvercle  troué.  Les  bâtons  de 
craie  remplissent  l'espace  su- 
périeur du  grand  creuset.  On 
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éclatante  et  répand  des  fumées  blanches  d'acide  phosphorique.  Sa 
densité  est  du  1,1)44.  Il  possède  une  odeur  particulière,  fétide. 
11  est  insoluble  dans  l'eau.  Il  est  absorbé  par  une  solution  de  sul- 
fate de  cuivre.  Il  se  forme,  dans  celle  circonstance,  de  l'eau  et  des 
flocons  noirs  du  plmsphure  de  ruivre.  On  remarque  que  l'absorp- 
tion du  gaz  n'est  jamais  complète  et  qu'il  reste  toujours,  lorsque 
l'hydrogène  phosphoré  a  disparu,  un  résidu  plus  ou  moins  consi- 
dérable d'hydrogène. 

Si  l'on  fait  arriver  dans  de  l'hydrogène  phospboré  des  bulles 
de  chlore,  chacune  d'elles  produit  nue  flamme  éclatante,  et  s'il  ar- 
rivait que  les  deux  premières  n'aient  produit  aucun  etfct,  on  de- 
vrait arrêter  l'expérience,  de  peur  d'occasionner  une  explosion 
dangereuse. 

La  composition  de  l'hydrogène  phosphoré  est  exprimée  eu  équi- 
valents, par  la  formule  PhH3  qui  est  aualogue  à  celle  de  l'ammo- 
niaque Ar.U3.  Ces  formules  répondent  à  quatre  volumes  de  gai. 

L'analogie  entre  l'hydrogène  phosphore-  et  l'ammoniaque  se  ré- 
vèle, d'ailleurs,  par  la  propriété  singulière  que  possède  le  premier 
de  ces  gaz  de  s'unira  l'acide  iodhydriqoe  pour  former  des  cristaux 
cubiques,  volumineux  el  brillants,  véritable  iod hydrate  d'hydro- 
gène phosphore  PhII3,lII,  correspondant  a  l'iodhydrate  d'ammo- 
niaque AzII3,HI. 

wiotoculouuhe  m  riiosruoiiE. 
PhCP. 

On  prépare  ce  corps  en  faisant  arriver  un  courant  de  chlore  sec 
sur  du  phosphore  contenu  dans  une  petite  cornue  tabulée,  au  fond 
de  laquelle  on  a  lii.^io-r  une  courbe  de  sable.  Iles  que  le  chlore 
arrive  ail  contact  du  phosphore,  celui-ci  s'enflamme;  car  la  com- 
binaison des  deux  corps  s'accomplit  avec  énergie.  Si  le  phosphore 
est  en  excès,  condition  qu'un  réalise  en  ne  faisant  pas  arriver  le 
chlore  trop  rapidement,  et  en  employant  une  petite  cornue,  il  dis- 
tille du  prolochlornrc  de  phosphore  qu'on  recueille  dans  un  réci- 
pient bien  sec  et  refroidi.  On  rectifie  le  produit,  d'abord  sur  une 
petite  quantité  de  phosphore,  puis  seul. 

Ainsi  préparé,  il  constitue  un  liquide  incolore,  doué  d'une  odeur 
irritante  cl  répandant  à  l'air  des  fumées  blanches.  Sa  densité 
est  =  1,01  (I.  Pierre).  Sa  densité  de  vapeur  est  =  4,743.  Il  bout 
a  78°.  Mis  en  contact  avec  l'eau,  il  tombe  d'abord  au  fond  et  la 
décompose  ensuite  avec  formation  d'acide  phosphoreux  et  d'acide 
chlorhydrique.  Il  dissout  le  phosphore.  Lorsqu'on  verse  quelques 
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gouttes  de  celte  solution  sur  du  papier,  le  proloch  lomre  se  volati- 
lise rapidement,  et  il  reste  du  phosphore  trés-divisé  qui  s'enflamme 
spontanément. 


Ce  corps  important  se  forme  par  l'action  «lu  chlore  sur  le  proto- 
chlorure  de  phosphore  ou  par  l'action  prolongée  du  chlore  sur  le 
phosphore.  Pour  le  préparer,  on  introduit  du  phosphore,  ou  mieux 
du  protochlorure  de  phosphore,  dans  une  grande  cornue  tubulée 
qui  communique  avec  un  ballon  récipient,  cl  on  y  lait  arriver  un 
courant  de  chlore  sec.  On  chauffe  à  une  douce  chaleur.  On  voit 
alors  les  parois  de  la  cornue  et  du  récipient  se  couvrir  de  cristaux 
jaunes  qui  forment  des  croûtes  plus  ou  moins  épaisses.  L'opération 
est  terminée  lorsque  le  contenu  de  la  cornue  est  parfaitement  sec. 
On  relire  alors  le  produit  et  on  l'introduit  dans  des  flacons  bien 
bouchés  a  l'émeri.  Celte  opération  doit  être  exécutée  rapidement, 
par  la  raison  que  le  pcrchlorurc  de  phosphore  s'allére  au  contact 
de  l'air  humide,  et  surtout  parce  qu'il  possède  une  odeur  irri- 
tante, et  qui  produit,  au  bout  de  quelques  heures,  une  dyspnée 
très-pénible. 

Le  perchlorure  île  phosphore  ainsi  préparé  constitue  une  masse 
solide,  cristalline,  d'un  jaune  clair.  Il  se  sublim;1,  sans  fondre,  déjà 
au-dessous  de  100".  Sous  une  pression  plus  forte  que  celle  de  l'at- 
mosphère, il  fond  à  118",  et  bout  à  une  température  très-peu 
supérieure.  La  densité  de  sa  vapeur  prise  à  336°  et  réduite  à  0° 
est  =  3,630  (Cahours).  1  volume  de  celte  vapeur  est  formé  de  f  vo- 
lume de  vapeur  do  protochlorure  de  phosphore  et  de  î  volume  de 
chlore  unis  sans  condensation.  En  effet, 

si  l'on  ajoute  la  demi-densité  de  la  vapeur  du  proloehlorure  2,37) 

à  la  demi-d ensilé  du  chlore   1,2! 

on  obtient  le  nombre   3,b'Jl 

Ce  nombre  est  Irés-rapproché  du  nombre  3,030  qui  a  été  obtenu 
par  l'expérience. 

Lorsqu'on  projette  le  perchlorure  de  phosphore  dans  l'eau,  il 
fait  entendre  un  sifflement  et  se  décompose  en  acide  phosphorique 
cl  en  acide  chlorhydrique. 

^  PhCF  +  11*08  —  PhHW  +  SHC1. 

Le  perchlorure  répand  à  l'air  des  vapeurs  blanches. 


BROMURES  DE  PHOSPHORE.  i63 
Lorsqu'on  l'expose  pendant  longtemps  â  l'air  humide,  il  se 
liquéfie  peu  à  peu  et  se  convertit  en  acide  chlorhydrique  et  en 
oxychlorure  de  phoipkore,  PhO*CP{A.  Wnrli). 

PhCP  +  H«0»  =  2UC1  +  PhOKP. 

Teichl  unira  OinUoran 
de  fhmtUon.  da  jihsipliorc. 

Ce  dernier  corps  se  forme  dans  un  tros-grand  nombre  de  circon- 
stances, lorsqu'on  fait  réagir  le  perchlorurc  de  phosphore  sur  des 
corps  oxygénés,  auxquels  il  enlève  de  l'oxygène  pour  leur  céder 
du  chlore.  On  l'obiient  nolamment  en  chauffant  avec  du  pcrchlo- 
rure  de  phosphore  certains  acides  minéraux  ou  organiques,  ou 
leurs  sels  (Cahours,  Gerhard)).  C'est  un  liquide  incolore,  répan- 
dant a  l'air  des  fumées  blanches.  Sa  densité  est  =  1,67  a  14".  Son 
point  d'ébullition  est  situé  ii  I III0.  Sa  densité  de  vapeur  est  =  5,4. 
Mis  en  contact  avec  l'eau,  il  tombe  d'abord  au  fond  et  se  décom- 
pose ensuite  en  acide  phosphoriqiie  et  en  acide  chlorhydrique. 

PhO*Cl'  +    "3  j  0"    =  j  0"  +  3HC1 

Lorsqu'on  chauffe  doucement  le  perchlomre  de  phosphore  dans 
un  courant  d'hydrogène  sulfuré,  il  se  convertit  en  acide  chlorhy- 
drique et  en  sulfoclitorure  de  phosphore  (Serullas). 

PhCl*   +    H*S*  =  2HCI    +  PhS»CP. 

l'trcbluraie  SuHocMonirB 
de  phopplLetc.  de  phoipbore. 

Cu  corps  est  un  liquide,  incolore,  oléagineux,  plus  dense  que 
l'eau.  Il  bout  a  125°. 
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On  connaît  deux  bromures  de  phosphore  et  un  oxybromure. 

Le  prolobromure  PhBr1  est  un  liquide  incolore,  d'une  densité 
de  2,923.  On  l'obtient  en  dissolvant  du  phosphore  dans  le  sulfure 
de  carbone  et  en  ajoulant  une  quantité  convenable  de  brome.  En 
chauffant  la  solution  au  bain-marie  on  chasse  le  sulfure  de  car- 
bone et  le  protobromure  resle. 

Le  perhromure  de  phosphore  PhBr5  est  solide,  cristallin,  d'un 
jaune  citron.  Il  se  forme  par  l'action  du  brome  sur  le  protobro- 
murc.  Exposé  à  l'air  humide,  il  se  décompose  en  acide  bromhy- 
drique  et  en  oxybromure  l'hoir3  (Gladslonc). 
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IODUIIE  TJE  PHOSPHORE. 

Phi'. 

Le  biiodurc  est  le  mieux  défini  des  composés  de  phosphore  el 
d'iode.  Pour  l'obtenir,  on  dissout  2G  parties  de  phosphore  sec  dans 
30  a  *0  fois  leur  poids  de  sulfure  de  carbone,  et  on  ajoute  à  la  so- 
lution 203,4  parties  d'iode.  La  liqueur,  d'abord  rougeâlre,  devient 
d'un  jaune  orange.  Lorsqu'on  dislille  une  portion  du  sulfure  de 
carbone  au  hain-marie  et  qu'on  laisse  refroidir  le  résidu,  il  se 
prend  en  une  masse  cristalline  d'un  rouge  orange,  formée  par  de 
longs  prismes  aplatis  et  flexibles.  Ces  cristaux  constituent  le  biio- 
durc de  phosphore.  Parfaitement  débarrasses  de  sulfure  de  car- 
bone, ils  fondent  à  100°.  Au  contact  de  l'air  ils  se  décomposent  en 
acide  phosphoreux  et  en  acide  iodhydrique,  cl  il  se  forme  en  même 
temps  un  dépôt  floconneux  jaune  (Corenwindcr). 

SULFURES  DE  PHOSPHORE. 

Le  soufre  se  combine  avec  le  phosphore  en  plusieurs  proportions. 
Ces  combinaisons  se  forment  directement  lorsqu'on  fond  le  phos- 
phore avec  des  quantités  plus  ou  moins  considérables  de  soufre. 
Elles  s'accomplissent  avec  énergie  cl  souvent  avec  explosion  lors- 
qu'on emploie  pour  leur  préparation  le  phosphore  ordinaire.  Aussi 
Berzelius  a-t-il  recommande  de  fondre  le  phosphore  et  le  soufre 
sous  une  couche  d'eau.  M.  Rekulé  a  montré  qu'on  peut  préparer 
sans  danger  les  sulfures  de  phosphore  en  fondant  du  soufre  avec 
du  phosphore  amorphe  dans  un  courant  de  gaz  carbonique.  Ces 
composés  offrent  la  composition  suivante  : 

Sous-sulfui  e  île  |ilii^[>hi>rr  Pb;S. 

Monoaulfurc  de  phosphore  HiS 

Trisulfure  du  phosphore. .  Phi?  correspondant  a  l'acide  phospho- 
reux anhydre. 

Pentasulfurc  de  phosphore  PhS5  —  à  l'acide  plmsphorique  anhydre, 
Comme  ils  sont  peu  importants,  nous  ne  croyons  pas  devoir  les 
décrire. 

ACTION  LU  PHUSI'UOIIE  SUR  L'ÉCONOMIE  animale  ët  EMPOISONNEMENT 
PAU  LE  PHOSPHORE. 

Le  phosphore  a  été  rangé  au  nombre  des  poisons  irritants.  Lors- 
qu'il est  ingéré  dans  l'estomac,  il  peut,  en  effet,  déterminer  l'in- 
flammation de  cet  organe.  Il  en  est  sûrement  ainsi  lorsque  l'es- 
tomac es!  vide  d'aliments  el  que  le  phosphore  a  été  introduit  en 
masse  compacte.  Dans  ce  cas  et  si  la  dose  est  forte,  l'ingestion  du 
poison  produit  ordinairement  des  douleurs,  des  lomissemenls,  des 
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déjections  alvines,  puis  du  délire,  des  convulsions,  eutin,  un  état 
comateux  auquel  la  mort  ne  tarde  pas  à  succéder.  A  l'autopsie,  on 
trouve  la  muqueuse  de  l'estomac  plus  ou  moins  cnllauimée. 

lorsque  le  phosphore  a  été  inséré  en  pr>lili'  dose,  el  surtout  lorsqu'il 
a  été  introduit  dans  l'estomac  soit  a  l'état  de  dissolution  dans  une 
huile,  soil  à  l'état  de  division  extrême  te!  qu'on  le  rencontre  dans 
la  pâle  phosphurée.  Les  premiers  accidents  se  manifestent  géné- 
ralement quelques  heures  après  l'injection  du  poison.  Ce  sont  les 
symptômes  d'une  phlegmasie  locale,  tels  que  nausées,  vomisse- 
ments, douleurs  dans  la  région  épijiaslrïque.  A  celle  première  pé- 
riode succède  nue  période  de  rémission  pins  ou  moins  longue.  Les 
symptômes  alarmants  disparaissent  el  les  malades  semblent  quel- 
quefois hors  de  danger.  Mais  pendant  ce  temps,  le  poison  a  élé  ab- 
sorbé et  bientôt  il  va  manifester  une  action  funeste  sur  les  eentres 
nerveux.  Cette  troisième  période  est  quelquefois  annoncée  par  un 
ictère.  A  quelques  phénomènes  d'excitation  nerveuse,  tels  que  le  dé- 
lire et  les  convulsions,  succèdent  un  affaiblissement  notable  des  for- 
ces, le  trouble  des  fonctions  sensilives,  le  coula  el  la  mort.  A  l'autop- 
sie on  peut  trouver  la  muqueuse  de  l'estomac  exemple  d'altérations. 
Parmi  les  lésions  nel'asionuci'S  par  cri  i'!i)j>oi-.i imu'i) u'iil .  on  a 

noté  une  certaine  diflluenee  du  sang,  altération  qui  provoque  des 
hemorrhagics  dans  divers  organes.  On  a  remarqué,  en  oulre,  une 
transformation  graisseuse  du  l'oie,  des  reins,  des  muselés  de  la  vie 
organique,  notamment  du  cœur  et  de'  la  langue.  Chose  digne  de 
remarque,  ces  dernières  lésions  se  rencontrent  même  dans  l'em- 
poisonnement aigu  lorsque  la  mort  arrive  dans  le  délai  deo  16  jours. 

Le  phosphore  peut  luer  a  la  dose  de  quelques  ce nli grammes. 
La  gravité  des  accidents  qu'il  provoque  est  duc  moins  a  l'irritation 
locale  des  tissus  avec  lesquels  il  est  en  contact  qu'à  l'action  éner- 
gique qu'il  exerce  sur  le  système  nerveux. 

On  ne  cotinait  pas  de  contre-poison  pour  le  phosphore,  et  In  seule 
indication  que  l'on  puisse  remplir,  dans  cet  empoisonnement, 
consiste  à  évacuer  la  malière.  toxique  le  plus  rapidement  qu'il  sera 
possible. 

Rechercha  du  phosphore  dans  dos  cas  d'empoisonnement-  —  Les 

cas  d'empoismuiemenl  par  [e  phosphore  -r  snnl  malheureusement 

multipliés  dans  ces  dernières  années,  depuis  que  s'est  répandu 
l'usage  rie  la  p.tle  phosphorée  pour  la  deslniclioii  des  rongeurs,  et 
que  les  allumeltes  chimiques  sont  a  la  portée  de  lont  le  monde.  Ils 
seraient  sans  doute  plus  fréquents  encore  si  l'odeur  particulière 
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qu'exhale  le  phosphore  n'en  accusait  quelquefois  la  présence  dan» 

des  aliments  où  il  a  Été  introduit  avec  intention  criminelle. 

Cette  odeur  guide  aussi  l'expert  lorsqu'il  s'agit  de  reconnaître  la 
trace  du  poison,  soit  dans  des  restes  d'aliments,  soit  dans  les  or- 
ganes d'un  individu  qui  a  succombé.  Mais  quelque  précieux  que 
soit  cet  indice,  il  est  loin  de  suftlre  dans  un  cas  de  ce  genre.  Pour 
affirmer  qu'il  y  a  eu  empoisonnement  par  le  phosphore,  il  est  né- 
cessaire d'isoler  le  corps  du  délit. 

Plusieurs  procédés  ont  été  proposés  a  cet  effet.  Le  phosphore 
étant  soluhle  dans  le  sulfure  de  carbone,  on  a  recommandé  de 
traiter  les  matières  suspectes  par  cl1  dernier  curps  employé  en 
excès.  Après  avoir  agité  pendant  quelque  temps  de  manière  ù 
mettre  les  substances  en  contact  intime  avec  le  dissolvant,  on  sé- 
pare celui-ci,  on  le  filtre  el  on  l 'évapore  à  une  douce  chaleur.  Pour 
cela  on  le  place  dans  un  bocal  de  verre  sous  une  couche  d'eau,  et 
on  chauffe  le  vase  au  bain-marie.  Le  sulfure  de  carbone  qui  bout 
il  13°  se  vaporise  rapidement,  el  le  phosphore  reste  dans  l'eau  sous 
forme  de  flocons  jaunes  rougeatres. 

Ce  procédé  offre  des  inconvénients.  Lorsque  les  matières  sus- 
pectes sont  humides,  a  plus  forte  raison,  lorsqu'elles  renferment 
beaucoup  d'eau,  le  sulfure  de  carbone  ne  les  mouille  pas,  et  on 
peut  craindre  que  le  phosphore  enveloppé  de  matières  humides 
n'échappe  à  l'action  du  dissolvant.  Ou  pourrait,  à  la  vérité,  sépa- 
rer par  In  flltralion  le  liquide  des  parties  solides,  exprimer  celles- 
ci,  et  au  besoin  les  humecter  avec  de  l'alcool  absolu  avant  de  les 
mettre  en  contact  avec  du  sulfure  de  carbone.  Mais  le  phosphore 
pourrait  s'oxyder  pendant  ces  manipulation!;,  et  cela  d'autant  plus 
facilement  qu'il  serait  divisé  et  peu  abondant.  D'ailleurs  l'opéra- 
lion  exécutée  sur  les  parties  solides  ne  dispenserait  pas  de  sou- 
mettre les  parties  liquides  elles-mêmes  a  un  examen  allcnlif.  Du 
phosphore  très-divisé  pourrait  s'y  trouver  eu  suspension. 

Il  vaut  donc  mieux,  pour  éviter  Ili  [  (implication  d'un  tel  procédé, 
avoir'rccours  à  la  méthode  suivante  que  l'on  doit  à  H.  Milscher- 
lich.  Cette  méthode  est  fondée  sur  la  propriété  que  possède  le 
phosphore  de  passer  a  la  distillation  avec  l'eau. 

Avant  de  l'employer  on  peut  faire  l'essai  préalable  que  voici 
(Scherer)  : 

On  délaye  les  matières  suspectes  dans  de  l'eau  distillée,  de  ma- 
nière à  former  une  bouillie  claire  que  l'on  introduit  dans  une  llole 
ou  dans  un  ballon.  On  ajoute  ensuite  une  petite  quantité  d'acide 
suffurique  pur,  et  on  suspend  immédiatement  dans  le  ballon,  a 
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une  pelile  distance  de  la  surface  du  liquide,  un  papier  imprégné 
d'acétate  de  plomb  et  légèrement  humide.  Ce  papier  ne  doit  point 
noircir,  et  l'on  s'assure  ainsi  de  l'absence  de  l'hydrogène  sulfuré. 
Si  au  bout  de  quelque  temps  ce  papier  n'a  pns  changé  de  couleur, 
on  le  remplace  par  du  papier  imprégné  d'azotnte  d'argent.  Pour 
peu  que  les  matières  renferment  une  trace  de  phosphore,  ce  dernier 
papier  noircit,  surtout  si  l'on  chauffe  légèrement  la  fiole.  On  peut 
recueillir  ainsi ,  à  la  surface  du  papier,  une  quantité  de  phosphure 
d'argent  suffisante,  dit-on,  pour  pouvoir  constater  les  réactions  de 
l'acide  phosphorîquc  après  avoir  traité  le  papier  par  l'eau  régale. 

Toutefois  cette  expérience  nu  doit  être  entreprise,  comme  un 
essai  préalable,  que  dans  le  cas  ou  l'expert  dispose  d'une  quantité 
notable  de  matières.  Il  est  nécessaire  de  compléter  la  démonstra- 
tion en  procédant  a  la  séparation  du  phosphore,  Pour  cela  on  em- 


SOS 


UECHËHCHË  DU  PHOSPHOBE 


lion  par  le  tube  B  avec  un  réfrigérant  de  Liebig  Cl)  disposé  verti- 
calement. On  porte  u  l'ébulIîtiOD  le  liquide  DO  nie  DU  clans  le  ballon. 
Les  vapeurs  d'eau  entraînent  des  v<i|>nus  de  phosphore,  cl  à  l'eu- 
droil  où  les  premières  se  condensent,  eu  I,  on  voit  apparaître  une 
lueur  daus  l'obscurité.  L'eau  condensée  el  recueillie  dans  le  bal- 
lon E  montrera  elle-même,  lorsqu'on  l'agite  dans  l 'obscurité,  le 
phénomène  de  la  phosphorescence.  On  pourra  trouver  de  petits 
grains  de  phosphore  pulvérulent  au  fond  du  flacon  E, 

Mais  si  la  qumililé  de  phosphore  h'-t;iit  minime,  il  pourrait  se  faire 
que  ce  corps  s'oxydât,  en  partie  du  moins,  par  suite  de  l'accès  de 
l'air  dans  le  tube  de  condensation  CD.  11  est  donc  préférable  de 
faire  la  distillation  dont  il  s'agit  au  milieu  d'un  courant  d'acide 
carbonique  en  employant  l'appareil  représenté  fig.  56.  Les  raa- 


,Fir/.  bO. 

(ières  suspectes  sont  inlroduiles  dans  un  ballon  G,  dans  lequel  on 
fait  passer  un  courant  d'aride  eaHionique  dés^é  duos  le  flacon  A, 
lavé  dans  le  Dacon  B.  Le  ballon  se  trouve  en  communication  avec 
uo  réfrigérant  de  Liebig  D.  L'extrémité  de  celui-ci  s'engage  dans 
un  ballon  récipient  K. 

Les  elniH>ii  éi.-nii  :iin>i  disposées  e!  l'appareil  élnnt  rempli  d'aride 
carbonique,  on  fait  bouillir  le  liquide  et  on  en  distille  une  certaine 
quantité.  Le  phosphore  se  ennriense  et  se  rassemble  sons  forme 
pulvérulente  ou  eu  petits  globule*  dans  le  récipient  où  on  le  trouve 
sous  une  couche  d'eau.  L'aride  carbonique  qui  remplit  l'appareil 
l'a  préservé  d'une  oxydation  parliidle.  Ou  peut  recueillir  une  por- 
tion de  ce  phosphore  sur  un  filtre;  sécher  celui-ci  d'abord  entre 
du  papier  et  puis  à  l'aide  d'une  douce  chaleur.  Le  phosphore  fou- 


DANS  LES  CAS  D'EMPOISONNEMENT.  2G1) 
(Ira  et  s'enflammera.  L'eau  an  milieu  de  laquelle  il  s'est  trouvé 
suspendu  possède  la  propriété  de  répandre  des  lueurs  lorsqu'on 
l'agile  dans  l'obscurité. 

Ce  procédé  est  d'une  grande  exactitude  et  permet  de  reconnaître 
S  milligrammes  de  phosphore  délayés  dans  180  grammes  de  ma- 


•  en  par 
phorei 


ainsi  dans  le  cas  où  l'on  serai!  parvenu  à  démontrer  l'existence  de 
l'acide  phosphori'u*,  facile  à  rec  minai  Ire  pac  sa  réaction  sur  les 
sels  d'argent,  qu'il  noircit.  Si  ce  cas  se  présentait,  l'expert  pour- 
rail  tirer  parti  des  observations  suivantes  : 

D'après  MM.  Wmhler  et  Dosait,  le  phosphore  et  les  acides  hype- 
pliosphurcns  et  phosphoreux,  iiiLi-iiiliiils  dans  u;i  appareil  de  Mar.-li, 
communiquent  à  la  flamme  de  l'hydrogène  une  couleur  verte.  On 
peut  mettre  ce  fait  k  profit  pour  la  recherche  du  phosphore  dans 
les  cas  d'empoisonnement.  H.  Blondlot,  qui  s'est  occupé  do  ce  su- 
jet, recommande  d'opérer  de  la  manière  suivante  pour  constater  la 
présence  du  phosphore  ou  des  acides  phosphoreux  et  hypophos- 
phoreujt  dans  un  liquide  renfermant  eu  même  temps  des  matières 
organiques  qui  masqueraient  la  réaction  ci-dessus  indiquée. 

On  introduit  ce  liquide  dans 
un  appareil  propre  à  dégager  de 
l'hydrogène  et  contenant  du  zinc 
pur  exempt  de  phosphore.  Il  se 
forme  de  l'hydrogène  phosphoré 
qui  est  entraîné  avec  l'excès  d'hy- 


diriairemcnl;  il  est  donc  néces- 
saire d'employer  un  appareil  spa- 
cieux. On  dirige  le  gai  dans  une 
solution  étendue  d'azotate  d'ar- 
gent. Il  se  forme  du  phosphure 
d'argent  et  de  l'argent.  On 
cueille  le  précipité,  on  l'introduit 
da  ns  l 'ap  pa  re  i  I  s  u  i  vanl,  qu  i  eons  li- 
tuc  un  appareil  de  Marsh  modifié 
(Jïj.  57).  C'est  un  flacon  A  propre  à  dégager  de  l'hydrogène  et  dans 


Fig,  57. 
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lequel  entre  â  frottement  une  allouée  B.  La  tubulure  latérale  com- 
munique avec  un  tube  en  U  renfermant  du  chlorure  de  calcium; 
un  tube  de  caoutchouc  coiffe  l'extrémité  libre  du  lube  en  U,  et 
reçoit  d'un  autre  côté  le  bec  recourbé  d'un  chalumeau  à  pointe 
de  platine  c;  la  pince  à  permet  de  fermer  herméliquement  le  tube 
de  caoutchouc.  On  introduit  dans  le  flacon  du  zinc  pur,  de  l'acide 
sulfurique  et  de  l'eau,  de  manière  à  le  remplir  presque  entière- 
ment; puis,  après  avoir  ajouté  les  matières  suspectes,  on  bouche 
le  flacon  avec  l'allonge  et  on  serre  la  pince.  Le  gaz  hydrogène  se 
dégage  lentement  par  l'action  de  l'acide  sulfurique  sur  le  zinc  pur, 
et,  ne  pouvant  sortir  de.  l'appareil,  il  pousse  le  liquide  dans  l'allonge 
et  s'accumule  dans  le  flacon.  Lorsqu'il  y  en  a  une  quantité  suffisante 
on  laisse  écouler  le  gaz  en  desserrant  la  pince,  puis  on  l'enflamme. 
La  coloration  vert  émeraude  de  la  flamme  apparaîtra  d'autant  mieux 
qu'elle  ne  sera  pas  masquée  par  la  coloration  jaune  que  communi- 
querait a  la  flamme  de  l'hydrogène  un  tube  de  verre  effilé. 


Le  phosphore  et  un  certain  nombre  de  composés  de  l'arsenic, 
dont  nous  allons  aborder  l'histoire,  ont  été  rangés  dans  la  classe 
des  poisons  iirilants.  Mis  en  contact  avec  les  tissus  de  l'économie, 
ils  peuvent  déterminer,  en  effet,  des  lésions  locales  '  plus  ou  moins 
graves.  Mais  ils  sont  surtout  redoutables  par  l'action  déprimante 
qu'ils  exercent,  une  fois  qu'ils  se  sont  répandas  dans  tout  l'orga- 
nisme par  voie  d'absorption.  De  là  le  nom  de  poisons  kyposlhéni- 
sants  que  leur  a  donné  M.  Tardieu,  pour  les  distinguer  des  poisons 
corrosifs  proprement  dits,  tels  que  l'acide  sulfurique  et  les  alcalis 
caustiques. 

ARSENIC 

On  connaît  depuis  longtemps  le  sulfure  d'arsenic  et  l'acide  arsé- 
□ieux.  De  ce  dernier,  Schrœdcr  sépara  l'arsenic  en  1091.  On  doit  â 
Brandi  les  premières  expériences  exactes  sur  ce  corps  (173:i). 
Scbecle  découvrit,  en  1775,  l'acide  arsénique  et  l'hydrogène  ar- 
sénié. Berzolins  lii  eonnailre  la  composition  atomique  îles  princi- 
pales combinaisons  de  l'arsenic,  et  s'occupa  principalement  de  ses 
composés  sulfurés.  Depuis,  l'arsenic  est  devenu  l'objet  d'un  grand 
nombre  de  travaux,  et  les  chimistes  se  sont  appliqués  principale- 
ment à  l'élude  de  l'acide  arsénicux  el  à  la  découverte  de  procédés 
propres  à  reconnaître  cet  acide  dans  les  cas  d'empoisonnement. 

1.  Pirmi  les  l**loai  que  produit  le  phosphore  et  suiquelles  «ont  eiposés  loi  ou- 
vrier! qui  fibriquent  les  allumoltes  phosphoréei,  nom  devom  mentionner  1»  né- 
row  des  tnuilUiret. 
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On  rencontre  l'arsenic  dans  le  sein  de  la  terre  à  l'état  natif,  à 
l'état  d'acide  arsénieux,  d'arseniates  de  chaux,  de  magnésie,  de 
fer,  de  plomb,  de  cobalt,  de  nickel  et  de  cuivre;  on  le  trouve  com- 
biné avec  le  soufre  dans  l'orpiment  et  dans  le  réalgar;  mais  on  le 
rencontre  surtout  à  l'état  de  combinaison  avec  divers  métaux. 
Dans  ces  combinaisons,  l'arsenic  est  uni  tantôt  à  un  seul  métal 
pour  former  un  arséniure  (arséniures  de  fer,  de  cobalt,  de  nickel), 
tantôt  à  un  métal  et  à  un  sulfure  métallique  pour  former  des  sulfo- 
arséninres  (sulfo -arséniures  de  fer,  de  cobalt,  de  nickel).  Quelque- 
fois c'est  le  sulTure  d'arsenic  qui  est  combiné  avec  un  autre  sul- 
fure pour  former  un  sulfure  double. 

Préparation  da  l'arsenic.  —  On  retire  généralement  l'arsenic  du 
sulfo-arséniurc  de  fer  ou  mispickel  FeAs.rcS*,  que  l'on  se  con- 
tente de  chauffer  forlemenl  dans  des  cylindres  en  terre  placés 
horizontale  ment  dans  un  fourneau.  L'arsenic  vient  se  sublimer 
dans  des  tubes  en  tôle  que  l'on  engage  dans  l'extrémité  ouverte 
des  cylindres  qui  dépassent  le  fourneau.  Dans  celle  opération,  le 
sulfo-arséniurc  de  fer  se  décompose  en  sulfure  de  fer  qui  reste  et 
en  arsenic  qui  se  volatilise. 

Fe*AsS»  =  Fc'Sa-  +  As. 
On  facilite  le  départ  de  l'arsenic  en  ajoutant  une  cerlaine  quantité 
de  fer  au  mispickel. 

On  purille  l'arsenic  du  commerce  en  le  distillant  avec  du  char- 
bon dans  une  cornue  de  grès. 

Propriétés  de  l'arsenic.  —  Récemment  sublimé,  l'arsenic  se  pré- 
sente sous  forme  d'une  masse  cristalline,  d'un  gris  d'acier,  douée 
de  l'éclat  métallique,  La  forme  des  cristaux  est  celle  d'un  rhom- 
boèdre aigu;  leur  densité  =5,7  environ 

L'arsenic  se  volatilise  au  rouge  obscur  sans  fondre.  Sa  vapeur 
est  incolore  cl  offre  une  densité  de  10,37.  Sous  une  forte  pres- 
sion, l'arsenic  fond  en  un  liquide  transparent. 

Lorsqu'on  le  laisse  exposé  ù  l'air  il  perd  son  éclat,  et  se  colore 
en  gris  noir.  Cette  coloration  cal  duc  à  une  mince  pellicule  de  sous- 
oxyde  qui  se  forme  à  la  surface. 

Exposé  a  l'air,  sous  une  couche  d'eau  dans  laquelle  il  est  in- 
soluble, l'arsenic  s'oxyde  lentement  de  manière  à  former  une 
petite  quantité  d'acide  arsénieux  qui  se  dissout.  Celle  propriété 
motive  et  explique  l'emploi  de  la  poudre  d'arsenic  pour  tueries 
mouches. 

L'oxydation  de  l'arsenic  s'opère  plus  facilement  lorsqu'on  le 
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chauffe  a  l'air  ou  dans  de  l'oxygène  pur.  Projeté  sur  un  charbon 
ardent,  il  émet  dus  vapeurs  blanches,  douées  d'une  odeur  d'ail 
caractéristique.  Tous  les  composés  arsenicaux  possèdent  celle 
propriété  sur  laquelle  nous  reviendrons.  Lorsqu'on  dépose  un 
fragment  d'arsenic  dans  un  tube  large  el  ouvert  aux  deux  bouts, 
qu'on  incline  ce  tube  et  qu'on  ie  chauffe  à  l'endroit  où  est  déposé 
l'arsenic,  ou  voit  celui-ci  émettre  des  vapeurs  blanches  d'acide 
arsénieux  qui  se  condensent  dans  les  parties  supérieures  du  lube, 
plu-  loin  que  l'arsenic  volatilisé  en  même  temps. 

Chauffé  fortement  dans  une  atmosphère  d'uxygène  pur,  l'arsenic 
s'enflamme  et  brûle  avec  une  Damme  d'un  bleu  pille  et  en  émettant 
des  vapeurs  d'acide  arsénieux.  Il  prend  l'eu  dans  le  chlore  à  la 
température  ordinaire,  en  formant  d'épaisses  vapeurs  de  chlorure 
d 'arsenic 

D'après  les  expériences  d'OrflIa,  l'arsenic  métallique  est  véné- 
neux, mais  il  exerce  son  action  toxique  à  des  doses  bien  supérieures 
a  celles  de  l'aride  arsénieux. 

COMPOSÉS  OXYGÉNÉS  DE  L'ARSENIC. 

Stras-oïyde.  —  Quelques  chimistes  envisagent  comme  une  com- 
binaison particulière  d'oxygène  et  d'arsenic  la  substance  formée 
par  l'oxydation  de  l'arsenic  à  l'air.  D'aprèu  Herzclius,  100  parties 
d'arsenic  en  poudre,  exposées  a  Pair  humide,  absorbent  tout  au 
plus  8  parties  d'oxygène.  La  poudre  brun  noir  ainsi  formée  se 
transforme  en  acide  arsénieux  et  en  arsenic  lorsqu'on  la  chaude 
doucement  a  l'abri  du  contact  de  l'air.  Traitée  par  l'acide  chlor- 
hydrique  chaud,  elle  lui  cède  de  l'acide  arsénieux  et  il  reste  de 
l'arsenic.  L'eau  froide  ne  lui  enlève  rien,  mais  l'eau  bouillante  en 
extrait  de  l'acide  arsénieux. 

ACIDE  ARSÉKIEUX. 

AsCf. 

Préparation.  —  On  obtient  ce  composé  dans  les  arts  par  le 
grillage  des  minerais  arsénifères  et  principalement  du  mispïckel. 
L'opération  se  fait  dans  une  grande  moulle  a  (fig.  58)  où  les  mine- 
rais sont  exposes  a  la  fois  à  l'action  de  la  chaleur  el  à  celle  de 
l'air.  Les  vapeurs  sont  dirigées  par  le  conduit  d,  soit  dans  de 
grandes  cheminées  horizontales,  soit  dans  un  bâtiment  {fig.  5il) 
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renfermant  de  nombreux  compartimente  e,  f,  g,  h,  i,  k  superpo- 
sés '.  Dans  ces  espaces,  l'acide  arsénicux  se  condense  sous  forme 


Fig.  58. 

pulvérulente.  On  le  recueille  et,  après  l'avoir  mélangé  avec  une 
petite  quantité  de  potasse  propre  à  retenir  le  soufre  condensé  en 


Fig.  58. 


mCme  temps,  on  le  sublime  dans  une  ebaudière  de  fer  a  (fig.  CO) 
surmontée  de  plusieurs  cylindres  de  tôle  bb  b  lutés  l'un  sur  l'autre 

1.  Lee  ouwieti  allemands  dfsignent  ce  bâtiment  ions  la  nom  de  four  au  poiian. 
Ceui  d'entre  eoi  qui  recueillent  li  farine  ou  les  fleurs  d'aritnic  qui  t'j  condensent 
•ont  eifotis  lonrcnt  et  succombent  quelquefois  nui  effets  de  ce  terrible  poison. 
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el  dont  le  dernier  se  termine  par  un  tube  cri.  Olui-ri  conduit  dans 
une  eliambie  c  l'acide  ;irsr nii'tix  <|iil  échappe  à  ia  condensation. 


Fig.  00. 


La  plus  grande  partie  de  l'acide  se  condense  dans  les  cylindres  ù 
une  température  voisine  de  son  point  de  fusion  et  se  concrète-  en 
une  niasse  vitreuse;  c'est  l'arsenic  blanc  du  commerce. 

Parmi  toutes -les  opérations  qui  ont  pour  but  la  préparation  de 
l'acide  arsénieus,  celle-ci  est  la  plus  dangereuse,  lin  effet,  l'arse- 
nic métallique  qui  e>l  mélangé  avec  l'acide  arsénieux  pulvérulent 
se  combinant  avec  le  fer  de  la  chaudière,  celle-ci  est  trouée  au 
bout  de  quelque  temps.  L'acide  arsenieux  tombe  alors  dans  le 
foyer  cl  se  répand,  en  partie,  dans  l'atelier. 

Propriétés  do  l'acide  arsoaieni.  —  Uécemment  sublimé,  l'acide 
arsénieux  se  présente  sous  forme  d'une  masse  vitreuse.  Hais  bien- 
tôt il  perd  sa  transparence  el  se  prést-nlc  alors  sous  forme  de  frag- 
ments opaques  d'un  blanc  laiteux  et  analogues,  par  leur  aspect,  a 
la  porcelaine.  C'est  sous  celte  forme  qu'on  trouve  généralement 
l'aeide  arsfnieux  dans  le  commerce:  Lorsqu'on  casse  un  morceau 
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volumineux  d'acide  arsénieux  qui  présente  à  l'extérieur  l'aspect  de 
la  porcelaine,  on  trouve  ordinairement,  au  centre  de  la  cassure,  une 
partie  encore  transparente  et  vitreuse;  mais  avec  le  temps  celle-ci 
Unit  par  prendre  à  son  tnur  l'aspect  blanc  laiteux  des  parties  exté- 


icide  arsénieux  peut 
intes;  que  tantôt  il  est  transparent  et 
orcelainé.  11  est  amorphe  lorsqu'il  est 
ir  suite  d'un  travail  moléculaire  lent, 
angement  qui  convient  à  l'état  cristal- 
onvertit  en  une  multitude  de  cristaux 
les  uns  des  autres  par  des  facettes, 
t  perdre  a  la  masse  sa  transparence 
première.  D'après  M.  Repiault,  une  température  de  100°  accélère 
singulièrement  la  transformation  de  l'acide  vitreux  en  acide  opa- 


ieures.  On  voit,  par  ce  qui 
revêtir  deux  formes  dit! 
vitreux,  tantôt  opaque  cl 
vitreux;  mais  peu  à  peu, 
les  particules  prennent  l'i 

infiniment  petits,  séparé 
Celles-ci  font  naturellcm 


que.  La  trituration  produit  le  même  effet, 
l'acide  amorphe  devenu  i 
L'acide  arsénieux  cris 
traèdres;  quelquefois,  ir 
droits  (Wœhler).  Dans  ce 
il'Riilmimm'.  Ces  deux  for 


L'acide  poreelainé  est 


i°  Cristallisé  en  octaèdres  ou  en  tétraèdres. 
T  Cristallisé  en  prismes  rhomboïdaux  droits. 
3°  Amorphe. 

Lorsqu'il  cristallise  de  sa  solution  aqueuse  o 
solution  dans  l'acide  chlorbydrique,  l'acide  arséi 
octaèdres  ou  en  tétraèdres  transparents.  Dans 
il  est  également  contenu  sous  forme  octaédriqu. 
on  l'obtient  cristallisé  en  octaèdres,  très-ran 
rhomboïdaux.  Lorsqu'on  fait  bouillir  t'acidi 
potasse  caustique  jusqu'à  saturation  et  qu'on  abondonne  le  liquide 
au  refroidissement,  une  portion  de  l'acide  s'en  sépare  sous  forme 
de  prismes  rhomboïdaux  droits  (Pasteur). 

Ces  différents  états  physiques  de  l'acide  arsénieux  constituent 
un  des  exemples  les  plus  curieux  de  dimorphisme.  On  (lôsigm-  sou? 
ce  nom  l'état  de  substances  identiques  par  leur  composition  chi- 
mique, mais  différentes  par  leur  forme  extérieure  et  par  leurs  pro- 
priétés physiques.  D'après  M.  Guibourt, 


mieux  de  sa  dis- 
eux  se  dépose  en 
acide  poreelainé 
En  le  sublimant 
aent  en  prismes 
edu  la 


la  densité  de  l'acide  arsÉnieu\  cristallisé  (opaque)  cal  de  3.6S9, 
Celle  de  lucide  vitreux  est  de   3.73S!i. 
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L'acide  arsénicux  est  fusible  sous  une  forte  pression.  11  est  plus 
volatil  que  l'arsenic  métallique.  Sa  vapeur  possède  une  densité  de 
13,0  environ  (Milscherlïcb).  Elle  est  incolore  et  sans  odeur.  On  ne 
perçoit,  en  effet,  aucune  odeur  alliacée  lorsqu'on  projette  un  frag- 
ment d'acide  arsénïeux  sur  une  brique  ebaude.  Mais  lorsqu'on  le 
dépose  sur  un  charbon  incandescent,  l'acide  arsénieux  émet  des 
vapeurs  douées  à  un  haut  degré  de  l'odeur  alliacée.  D'un  autre 
côté,  l'arsenic  métallique  n'émet  aucune  odeur  lorsqu'on  le  vola- 
tilise dans  un  ballon  rempli  d'azote.  On  a  conclu  de  ces  faits  que 
l'odeur  alliacée  n'est  produite  ni  par  la  vapeur  d'arsenic  ni  par 
celle  de  l'acide  arsénieux,  mais  peut-être  par  un  sous-oxyde  qui  se 
formerait  momentanément  pendant  l'oxydation  de  l'arsenic  à  l'air. 
Au  contact  du  charbon  incandescent  l'acide  arsénieux  se  réduit 
en  arsenic  qui  se  volatilise  et  s'oxyde  de  nouveau  aux  dépens  de 
l'air. 

L'acide  arsénieux  renferme 

Arsenic   75,75 

Oxygène   34,35 

100,00 

Sa  composition  est  exprimée  par  la  formule  AsO3.  Il  est  indé- 
composable par  la  chaleur;  mais  il  est  facilement  réduit,  à  une 
température  voisine  tlu  rouge,  par  l'hydrogène,  le  charbon,  l'oxyde 
de  carbone,  le  soufre,  le  phosphore,  et  par  différents  métaux, 
comme  le  potassium,  le  sodium,  le  zinc. 

L'acide  arsénieux  se  dissout  lentement  dans  l'eau  froide  dans 
laquelle  il  est  peu  soluble.  On  constate  a  cet  égard  de  curieuses 
diQcrcnccs  entre  l'acide  arsénieux  opaque  et  l'acide  vitreux.  Celui- 
ci  est  trois  fois  plus  soluhle  dans  l'eau  que  l'autre.  A  13°,  i  partie 
d'acide  arsénieux  vitreux  se  dissout  dans  23  parties  d'eau,  et  t  par- 
tie d'acide  opaque  se  dissout,  a  la  même  température,  dans  80  par- 
tics  d'eau,  i  partie  d'acide  arsénieux  vitreux  exige,  pour  se  dis- 
soudre, !)  parties  d'eau  bouillante  (Bussy).  La  solution  d'acide 
vitreux  saturée  à  froid  et  abandonnée  à  elle-même,  laisse  déposer 
peu  à  peu  de  l'acide  arsénieux  cristallisé.  Uans  le  sein  de  l'eau, 
l'acide  vitreux  passe  à  l'état  d'acide  cristallin,  et,  comme  celui-ci 
est  moins  soluble  que  le  premier,  il  s'en  dépose  une  certaine  quan- 
tité. 

La  solution  aqueuse  d'acide  arsénieux  est  parfaitement  limpide. 
Elle  rougit  faiblement  la  teinture  de  tournesol.  Elle  est  presque 
sans  saveur. 


Du  Ml'û  L'y  Co( 
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L'eau  du  chaux  la  précipite  on  blanc.  L'hydrogène  sulfuré  la  co- 
lore en  jaune,  et  lorsqu'on  ajoute  à  celle  liqueur  quelques  gouttes 
d'acide  chlorhyilrique,  il  se  précipite  du  sulfure  d'arsenic  jaune. 

La  solution  d'acide  arsénieux  réduit  et  colore  en  vert  la  solution 
de  bichromate  de  potasse.  Elle  décolore  les  solutions  d'iode  ou 
de  brome.  Dans  ces  dernières  réactions,  l'eau  est  décomposée  et 
l'acide  arsénieux  se  transforme  en  acide  arsénique,  tandis  que 
le  brome  ou  l'iode  se  convertit  en  acide  bromhydrique  ou  iodhy- 
drique 

AsOî  -f-  H*0*  +■  P  =  U'P  +  AsO». 

Neutralisée  par  l'ammoniaque,  la  solution  d'acide  arsénieux  donne 
avec  le  sulfate  de  cuivre  un  précipité  vert  d'arsénitc  de  cuivre 
{vert  de  Scheele);  avec  l'azotate  d'argent  un  précipité  jaune  d'ar- 
sénite  d'argent. 

Lorsqu'on  ajoute  de  l'acide  chlorhydrique  a  la  solution  d'acide 
arsénieux  et  qu'on  y  plonge  une  lame  do  cuivre,  ce  métal  se  re- 
couvre d'une  couche  grise  el  brillante  d'arsenic.  Au  contact  du 
zinc,  la  solution  d'acide  arsénieus  additionnée  d'acide  chlorhy- 
drique OU  d'acide  sull'uriqne,  hisse  dégager  de  l'hydrogène  arsénié. 
Sur  celle  propriété  se  fonde  le  principe  de  l'appareil  de  Marsh. 

L'acide  arsénieux  se  dissout  plus  facilement  dans  certains  acides 
minéraux  que  dans  l'eau.  L'acide  sulfurimie  et  l'acide  chlorhy- 
drique le  dissolvent  en  plus  grande  quantité  à  chaud  qu'à  froid. 
Lorsqu'on  dissout  1  partie  d'acide  arsénieux  vitreux  dans  un  mé- 
lange bouillant  de  6  parties  d'acide  chlorhydrique  fumant  et  de 
S  parties  d'eau,  et  qu'on  soumet  la  solution  à  un  refroidissement 
lent,  elle  laisse  déposer  l'acide  arsénieux  en  octaèdres  transparents. 
Chose  curieuse,  la  formation  de  chaque  cristal  est  accompagnée 
d'une  émission  de  lumière  (H.  îlose). 

L'acide  arsénieux  est  un  acide  faible,  et  les  combinaisons  qn'il 
forme  avec  les  oxydes  sont  décomposées  par  beaucoup  d'autres 
acides,  quelquefois  même  par  l'acide  carbonique.  Lorsqu'on  dé- 
compose par  un  acide  une  solution  concentrée  d'un  arséniate,  on 
voit  se  former  un  précipité  blanc  cristallin  d'acide  arsénieux. 

Un  grand  nombre  d'arsénites  se  décomposent  lorsqu'on  les 
chauffe.  Quelques-uns  laissent  dégager  l'acide,  tandis  que  la  base 
reste.  Les  arsénites  alcalins  se  convertissent  en  arséniates  en  lais- 
sant dégager  de  l'arsenic. 
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AsO». 

Préparation  de  l'acide  arsénique  anhydre  et  de  ses  hydrates.  — 

Pour  préparer  cet  acide,  on  fait  bouillir  dans  une  cornue  spacieuse 
ou  dans  uu  ballou  *  parties  d'acide  arsénieux  avec  1  partie  d'acide 
chJorhydriquc  d'une  densité  de  1,3,  et  1-2  parties  d'acide  azotique 
d'une  densili  de  1,2">.  L'eau  régale,  ainsi  formée,  oxyde  l'acide 
arsénicuï  avec  un  abondant  dégagement  de  vapeurs  rutilantes, 
auxquelles  est  mélangée  une  petite  quantité  de  chlorure  d'arse- 
nic. On  évapore  à  siccité  et  on  porte  In  masse  blanche  qui  reste  à 
une  température  voisine  du  rouge  obscur. 

On  obtient  ainsi  de  l'aride  arséntrjne  anhydre  tantôt  sous  forme 
d'une  masse  incolore  cl  vitreuse,  lanlôl  à  l'état  d'une  matière 
blanche  et  poreuse  lorsque  la  température  n'a  pas  été  portée  au 
degré  nécessaire  pour  la  fondre. 

D'après  M.  E.  Kopp,  pour  convertir  l'acide  arsénicux  en  acide 
arsénique,  il  suffit  de  traiter  i  parties  du  premier  acide  par  environ 
3  parties  d'acide  azotique  d'une  densité  de  1,35  qu'on  ajoute  peu 
ù  peu.  Au  bout  de  vingt-quatre  heures  on  obtient  une  liqueur 
sirupeuse  qui,  après  avoir  été  chauffée  avec  une  petite  quantité 
d'acide  azotique,  ne  renferme  plus  d'acide  arsénicux. 

Cette  solution,  abandonnée  pendant  longtemps  a  elL-mûmcàune 
basse  température,  laisse  déposer  des  cristaux  incolores  qui  con- 
stituent un  hydrate  AsH30!  -j-  110.  Ces  cristaux  sont  Irès-déliques- 
cents  et  se  dissolvent  dans  l'eau  en  produisant  du  fiuid.  Us  fondent 
à  100°  en  laissant  dégager  un  équivalent  d'eau;  il  reste  une  masse 
blanche  formée  par  des  aiguilles  flnes,  lesquelles  constituent  un 
hydrate  AsiI30!=AsOs,3UO  correspondant  a  l'acide  phosphorique 
ordinaire  (E.  Kopp). 

Lorsqu'on  chauil'e  pendant  quelque  temps  les  cristaux  de  l'acido 
hydraté  de  140°  i  180°,  il  se  dégage  do  l'eau  et  il  reste  un  hydrate 
AsH'O'  =  AsOs,2HU  correspondant  a  l'acide  pyrophosphorique.  11 
forme  des  cristaux  durs  et  brillants. 

EuQn,  en  chauffant  ces  cristaux  de  200  à  206°,  ils  laissent  déga- 
ger subitement  des  vapeurs  et  se  convertissent,  après  le  refroidis- 
sement, en  une  masse  pâteuse,  nacrée.  Ce  produit  constitue  l'acide 
arsénique  monobydraié  AsilO6  =  AsOs,I10  correspondant  à  l'acide 
méUphosphorique  (E.  Kopp). 

Propriété*  de  l'acide  arsénique.  —  L'acide  arsénique  anhydre 
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fond  au  rouge  obscur.  La  densité  de  l'acide  fondu  est  de  3, 7312 
(Karslen).  A  une  température  rouge,  peu  supérieure  à  son  point 
de  fusion,  il  se  décompose  en  acide  arsénicux  et  en  oxygène.  Sa 
composition  est  exprimée  par  la  formule  AsOs. 
11  renferme  : 

Arsenic . 
Oxygène 

L'acide  arsénique  anhydre  est  sans  action  sur  le  tournesol.  11  se 
dissout  très-lentement  dans  l'eau  froide.  Exposé  a  l'air,  il  en  attire 
l'humidité,  mais  très-lentement.  L'acide  monohydralé  exige  de 
même  un  cerlaiu  temps  pour  se  dissoudre  duos  l'eau  froide. 
L'acide  bihydraté  -s'y  désuni  awz  facilement  avec  dégagement  de 
chaleur.  L'acide  trihydralé  s'y  dissout  immédiatement  sans  déga- 
ger de  la  chaleur, 

La  solution  d'acide  arsénique  renferme  toujours  l'acide  tri- 
hydralé. Elle  rougit  énergiquement  la  teinture  de  tournesol  et  pos- 
sède une  saveur  fortement  acide.  Celte  solution  est  réduite  par 
l'hydrogène  naissant  comme  celle  de  l'acide  arsénieux. 

L'hydrogène  sulfuré  ne  la  trouble  point  immédiatement  et  y 
développe  tout  au  plus  une  légère  coloration  jaune;  mais  par  une 
action  prolongée  du  gaz  sullhydrique,  la  liqueur  se  trouble  et  laisse 
déposer  un  précipité  jaune  clair  de  pentasulfurc  d'arsenic. 
AsH'O*  +  SUS  =  BKP  +  AsSs. 

Lorsqu'on  mêle  une  solution  concentrée  d'acide  arsénique  avec 
une  solution  d'acide  sulfureux,  le  mélange  laisse  déposer  bienWt 
de  gros  octaèdres  d'acide  arsénieux.  La  réduction  de  l'acide  arsé- 
nique par  l'acide  sulfureux  s'accomplit  immédiatement  lorsqu'on 
fait  bouillir  les  solutions.  La  liqueur,  débarrassée  par  l'ébullilion 
de  l'excès  d'acide  sulfureux,  donne  immédiatement  avec  l'hydro- 
gène sulfuré  un  précipité  jaune  d'orpiment. 

La  solution  d'acide  arsénique  donne,  avec  un  excès  d'eau  de 
baryte,  de  strontiane  ou  de  chaux  des  précipités  blancs.  Neutra- 
lisée par  l'ammoniaque,  elle  donne  avec  le  sulfate  de  cuivre  un 
précipité  blanc  bleuâtre  d'arséniate'de  cuivre;  avec  l'azotate  d'ar- 
gent un  précipité  rouge  brun  d'arséniate  d'argent.  Sursaturée 
d'ammoniaque  elle  donne  avec  le  sulfate  de  magnésie  un  précipité 
d'arséniate  ammoniaco-magnésien.  —  Pour  se  saturer,  l'acide  ar- 
sénique se  combine  avec  trois  équivalents  de  base,  comme  l'acide 
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phosphorique.  C'est  un  acide  tribasique.  Les  arsétiiates  sont  plus 
stables  que  les  arsénilcs;  beaucoup  (l'entre  eux  supportent  unu 
chaleur  rouge  Bans  se  décomposer. 

C0MB1NA]5QNS  DE  L'ARSENIC  AVEC  L'HYDROGÈNE. 

On  en  connaît  deux  :  l'hydrure  d'arsenic  et  l'hydrogène  arsénié. 

Hydmre  d'arsenic.  —  Lorsqu'on  décompose  rarséniure  de  po- 
tassium ou  de  sodium  par  l'eau,  il  reste  une  poudre  brune  qui 
constitue  l'hydrure  d'arsenic  d'après  Gay-Lussac  et  Thenard.  On 
admet  que  le  mCrac  composé  se  forme  lorsque  l'hydrogène  arsé- 
nié est  abandonné  pendant  quelque  temps  !i  lui-même.  Les  parois 
du  vase  se  recouvrent,  dans  ce  cas,  d'une  couche  brune  d'bydrurc 
d'arsenic.  La  lumière  solaire  favorise  celle  décomposition. 

Chauffé  en  vase  clos,  l'hydrure  d'arsenic  laisse  dégager  de  l'hy- 
drogène arsénié.  Lorsqu'on  le  chauffe  à  l'air  il  s'enflamme.  Sa 
composition  est  inconnue. 

UÏDHOHBNK  ARSÉNIÉ. 

AsH'. 

Ce  gaz  se  prépare,  d'après  Soubciran,  par  l'action  de  l'acide 
chlorhydrique  sur  l'arséniure  de  zinc.  Pour  obtenir  ce  dernier 
corps  on  chauffe  dans  une  cornue  de  grès  vernissée  parties  égales 
de  zinc  et  d'arsenic.  L'arséniure  de  zinc,  réduit  en  poudre  gros- 
sière, est  introduit  dans  un  petit  flacon  à  deux  tubulures  (fig.  1) 
muni  d'un  tube  de  dégagement  et  d'un  tube  ù  entonnoir.  Par  ce 
dernier  on  introduit  de  l'acide  chlorhydrique.  L'action  commence 
aussitôt,  et  il  se  dégage  de  l'hydrogène  arsénié  formé  en  vertu  de 
la  réaction  suivante  : 

Zn'Aï  +  311C1  =  l]3As  +  3ZnCl. 
khti!£    AlnbyMfot.  HiiSSf  Sri?" 

Ou  recueille  ordinairement  le  gaz  sur  l'eau  et  on  évite  avec  le 
plus  grand  soin  d'en  laisser  dégager  dans  l'air.  Car  l'hydrogène 
arsénié  est  un  poison  redoutable.  Gehlen  mourut  pour  en  avoir 
respiré  quelques  bulles. 

L'hydrogène  arsénié  est  un  gai  incolore  doué  d'une  odeur  allia- 
cée forte  et  désagréable.  Il  se  liquéfie  à  —  40°.  Sa  densité  est 
de  2,695  (Dumas).  Sa  composition,  analogue  à  celle  de  l'ammo- 
niaque, est  représentée  par  la  formule  AsH3  =  A  volumes.  11  se  dé- 
compose à  la  température  rouge  en  arsenic  et  en  hydrogène,  i  vo- 
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lume  de  gaz  hydrogène  arsénié  fournil,  en  se  décomposant  par  la 
chaleur,  1  volume  {  d'hydrogène. 

L'hydrogène  arsénié  brûle  à  l'air,  au  contact  d'une  bougie  allu- 
mée, avec  une  flamme  bleuâtre,  en  donnant  des  vapeurs  blanches 
d'acide  arsénieuï.  En  même  temps  les  parois  de  l'éprouvette  où 
l'air  ne  pénètre  qu'incomplètement  se  couvrent  d'une  couche  noire 
d'arsenic. 

Mélangé  avec  de  l'oxygène,  l'hydrogène  arsénié  détone  violem- 
ment sous  l'influence  de  la  chaleur  ou  de  l'étincelle  électrique. 
Une  lumière  blanche  éclate  au  moment  de  la  détonation  et  il  se 
forme  de  l'acide  arsénicux  et  de  l'eau.  4  volumes  d'hydrogène 
arsénié  exigent  pour  leur  combustion  complète  6  volumes  d'oxy- 
gène. 


Lorsqu'on  fait  détoner  i  volumes  d'hydrogène  arsénié  avec  3 
volumes  d'oxygène,  l'hydrogène  seul  est  brûlé  el  l'arsenic  se  dé- 
pose sous  forme  d'une  couche  noire. 


Le  chlore  dér.umpose  l'hydrogène  arsénié  avec  dégagement  de 
lumière  el  formation  d'acide  chlorbydrique.  En  présence  d'un 
excès  d'hydrogène  arséuii',  du  l'arsenic  est  mis  à  nu;  en  présence 
d'un  excès  de  chlore,  il  y  a  formation  de  chlorure  d'arsenic;  si 
l'expérience  se  fait  au  contact  de  l'eau,  il  se  forme,  sous  l'influence 
d'un  excès  de  chlore,  de  l'acide  chlorhydriquc  et  de  l'acide  arsc- 
nique. 

Certains  métaux,  comme  le  potassium,  le  zinc,  l'élain,  chauffés 
dans  l'hydrogène  arsénié,  lui  enlèvent  tout  l'arsenic  et  mettent 
l'hydrogène  en  liberté. 

L'eau  ne  dissout  qu'un  cinquième  de  sou  volume  d'hydrogèna 
arsénié;  mais  ee  gaz  est  absorbé  par  quelques  dissolutions  mé- 
talliques avec  formation  d'eau  et  d'un  arséniure.  Lorsqu'on  l'agite 
avec  une  solution  de  sulfate  de  cuivre,  il  disparaît  entièrement, 
dans  le  cas  où  il  est  pur,  et  il  laisse  un  résidu  d'hydrogène  dans 
le  cas  où  il  contient  ee  gaz  â  l'étal  de  mélange  (Dumas).  La  solu- 
tion de  sulfate  de  cuivre  se  remplit,  dans  cette  expérience,  de 
flocons  noirs  d'arsénïure  de  cuivre  formé  en  vertu  de  la  réaction 
suivante  : 


A>H*  +  0*  =s  AsO'  +  IPO». 


AjH>  +  C  =  A»  +  H'C. 


+  3SHO». 
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2*2         COMBINA ISD.NS  DE  L'ARSESIC  AVEC  LE  SOl'KRE. 

Avec  la  solution  de  sublimé  corrosif,  l'hydrogène  arsénié  donne 
un  précipité  jaune  brun,  mélange  d'arsenic  et  decalomel(H.  Rose). 
MJjjjQ    +uMW   =  3B#a    -|-    As    +■  3HQ. 

Les  sels  d'argent,  d'or  et  de  platine  sont  réduits  par  l'hydro- 
gène arsénié  :  les  métaux  se  précipitent  el  de  l'acide  arsénïeux 
reste  en  dissolution. 

COllIllKÀISOSS  DE  L'ARSENIC  AVEC  LE  SOUFRE. 
BISULFURE  D'ARSENIC  OU  RÉALGAR. 


Ce  corps  se  rencontre  dans  la  n;ilure  à  l'état  de  cristaux  rouges 
el  transparents  qui  appartiennent  au  type  du  prisme  rhomboîdal 
oblique. 

On  le  prépare  dans  les  arts  en  rhauli'aiil  un  mêlant  de  pyrite  et 
de  mispickel  :  le  réalgar  distille  et  est  recueilli  sous  forme  d'une 
masse  rouge.  On  peut  aussi  préparer  le  bisulfure  d'arsenic  en  fon- 
dant 73  parties  d'arsenic  avec  32  parties  de  soufre  ou  en  fondant 
l'orpiment  avec  de  l'arsenic. 

Le  réalgar  est  rouge.  Il  présente  une  cassure  eonchoîde  el  un 
éclat  vitreux.  Sa  densité  est  de  3,5  h  3, G.  Il  fond  facilement  et  peut 
cristalliser  si  on  le  laisse  refroidir  avec  précaution.  Il  entre  en 
ébullition  au-dessous  du  rouge  et  distille  sans  altération  à  l'abri 
du  contact  de  l'air. 

Chauffé  au  contact  de  l'air,  il  brille  en  formant  de  l'acide  arsé- 
nicux  et  de  l'acide  sulfureux.  Un  mélange  d'azotate  de  potasse  et 
de  réalgar  prend  feu  nu  contact  d'un  corps  incandescent,  et  brûle 
avec  une  flamme  blanche  éblouissante.  Il  se  forme  du  sulfate  et  de 
l'arséniate  de  potasse. 

Le  réalgar  se  dissout  dans  le  sulfhyilratr  d'ammoniaque  ou  dans 
la  solution  de  sulfure  de  potassium  en  se  transformant  en  orpi- 
ment ou  Irisulfure  d'arsenic,  lequel,  en  se  comhïnanl  avec  le  sul- 
fure alcalin,  forme  un  sulfure  double  soluble.  En  même  temps 
il  reste  une  poudre  brune  qu'on  a  considérée  comme  un  sous-sul- 
fure d'arsenic. 

Une  réaction  analogue  se  passe  lorsqu'on  fait  bouillir  du  réalgar 
avec  de  la  potasse  caustique  :  il  se  forme  de  l'arsénite  de  potasse 
el  une  combinaison  do  sulfure  d'arsenic  et  de  sulfure  de  potas- 
sium, cl  il  reste  une  poudre  brune. 
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Berzelius  a  décrit  des  combinaisons  particulières  de  bisulfure 
d'arsenic  avec  les  sulfures  alcalins,  combinai  sons  qu'il  a  désignées 
sous  le  nom  de  hyposulfarsénites. 

TMSULftRE  D'àKSEKIC  OU  OIU'ISENT. 
AsS'. 

Comme  li>  prérédent,  ce  sulfura  se  rencontre  dans  la  nature.  Il 
se  l'orme  lorsqu'on  fond  ensemble  de  l'arsenic  et  du  soufre  ou  du 
réalgar  et  du  soufre  en  proparlions  convenables.  On  l'obtient  en 
grand  par  sublimation  d'un  mélange  d'acide  aivéniciix  et  de  soufre  : 
il  se  dégage  de  l'acide  sulfureux  et  il  se  forme  du  bisulfure  d'ar- 
senic; mais  le  produit  ainsi  préparé  renferme  toujours  de  l'acide 
arsénieus. 

Lorsqu'on  dissout  l'acide  arsénieu*  dans  l'acide  cldo l'hydrique 
faible  cl  qu'on  l'ail  passer  à  travers  la  solution  un  courant  de  gaz 
sulfhydriquc,  il  se  précipite  immédiatement  des  flocons  jaunes  du 
tri  sulfure  d'arsenic. 

AsO'  +  3iiS  =  AsS'  -j-  3110. 

Lavé  et  séché,  ce  précipité  constitue  une  poudre  jaune.  C'est  du 
trisulfure  d'arsenic  pur. 

L'orpiment  obtenu  par  voie  de  sublimation  se  présente  sous 
forme  de  masses  cristallines  d'une  couleur  jaune  tirant  un  peu  sur 
l'orange  et  d'un  aspeel  nacré.  Sa  densité  est  de  3,439.  Il  est  fusible 
et  volatil.  A  l'abri  du  contact  de  l'air,  il  distille  a  une  température 
que  M.  Mitscherlich  eslime  supérieure  a  700°.  Le  trisulfure  d'ar- 
senic obtenu  par  précipitation  est  ins'  hible  dans  l'eau  froide,  el 
se  dissout  légèrement  dans  l'eau  bouillanlc,  qu'il  colore  en  jaune. 
Il  se  dissout  dans  les  alcalis  avec  formation  d'un  nrséuile  et  d'un 
sulfo-arsénite.  L'ammoniaque  le  dissout  facilement.  Par  ce  carac- 
tère, il  se  distingue  du  sulfure  d 'antimoine,  insoluble  dans  l'am- 
moniaque. Les  sulfures  alcalins  et  le  suif  hydrate  d'ammoniaque 
dissolvent  abondamment  le  trisulfure  d'arsenic  en  formant  des 
sulfo-arsénites,  combinaisons  des  deux  sulfures  dans  lesquelles  le 
sulfure  d'arsenic  (aeide  suM'arsénicux)  joue  le  rôle  d'acide  et  le 
sulfure  alcalin  le  rôle  de  base. 

L'acide  azotique  monohydralé  attaque  l'orpiment  avec  violence  ; 
il  se  dégage  des  vapeurs  nilreuses  cl  il  se  forme  des  acides  arsé- 
nique  et  sulfurique. 

Lorsqu'on  fait  passer  la  vapeur  d'orpimeol  sur  du  fer  uu  de 
l'argent  incandescents,  l'arsenic  est  mis  â  nu,  el  il  se  forme  des 
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sulfures  de  ces  métaux.  Un  moyen  commode  de  mettre  eu  liberté 
l'arsenic  du  sulfure  consiste  à  chauffer  celui-ci  dans  un  tube,  avec 
du  cyanure  de  potassium;  du  sulfocyanure  de  potassium  prend 
naissance  et  il  sublime  de  l'arsenic.  On  peut  remplacer,  dans  cette 
expérience,  le  cyanure  de  potassium  par  un  mélange  de  carbonate 
de  potasse  el  de  charbon  :  il  so  dégage  de  l'acide  carbonique  et  il 
se  forme  du  sulfure  de  potassium  qui  se  combine  av  ec  une  portion 
du  sulfure  d'arsenic.  Une  partie  de  l'arsenic  est  mise  en  liberté. 

PENTASDLFDilE  D'AUSENIC. 

AsS=. 

Ce  corps  se  forme  par  l'action  de  l'hydrogène  sulfuré  sur  l'acide 
arsénique.  Ou  le  prépare  ordinairement  en  Taisant  passer  un  cou- 
rant d'hydrogène  sulfuré  à  travers  une  solution  d'arséniale  de  po- 
tasse, jusqu'à  ce  que  celle-ci  soit  saturée  de  ce  gaz,  et  on  pré- 
cipite ensuite  la  liqueur  par  l'acide  chlorhydrique.  Par  l'action  de 
l'hydrogène  sulfuré  sur  l'arséniatc  il  se  forme  du  sulfo-arséniate 
2KS,AsSs  que  l'acide  chlorhydrique  décompose;  il  se  forme  du 
chlorure  de  potassium  et  de  l'hydrogène  sulfuré,  et  le  pentasulfure 
d'arsenic  se  précipite. 

Le  penlasuluire  d'arsenîe  constitue  une  poudre  d'un  jaune  ci- 
tron. Il  est  fusible  et  se  volatilise  sans  décomposition  à.  une  tempé- 
rature élevée,  lorsqu'on  le  eliaulTe  à  l'abri  du  contact  de  l'air. 

Insoluble  dans  l'eau,  il  se  dissout  dans  les  alcalis  et  dans  les 
carbonates  alcalins,  avec  formation  d'arséniatc  et  de  sulfc-arsé- 
niate.  Les  sulfures  alcalins  le  dissolvent  en  formant  des  combinai- 
sons connues  sous  le  nom  de  su Ifo-arsé niâtes,  el  qu'on  peut  envi- 
sager comme  des  aisénialrs  dont  (oui  l'oxygène  est  remplacé  par 
du  soufre.  Ces  snllo-arsérnales  sont  bien  plus  stables  que  les  sulfo- 
arséoites.  Berzelius  a  décrit  les  combinaisons  KS,AsSs;2KS,AsS5 
et  ;jKS,AsK:\  Ce  dernier  sult'o-sel  qui  correspond  à  l'arséniato 
3KO,AsQs  ou  AsK'Os  est  très-stable  el  peut  Être  calciné  au  rouge 
blanc,  à  l'abri  du  contact  de  l'air,  sans  éprouver  rie  décomposi- 
tion, 


GHLORQRÏ  D'AHSKNIC. 
A*Q*. 

Ce  composé  peut  s'obtenir  en  faisant  arriver  un  courant  de 
chlore  sec  sur  rie  l'arsenic  en  poudre,  placé  dans  une  cornue  ou 
dans  une  allonge  courbe.  Le  bec  de  la  cornue  ou  de  l'allonge  est 
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mis  en  commun icati on  avec  un  récipient  refroidi,  où  le  chlorure 
d'arsenic  se  condense  sous  forme  d'un  liquide  jaune.  Pour  le  dé- 
barrasser de  l'excès  de  chlore  qu'il  renferme,  on  le  distille  sur  de 
la  poudre  d'arsenic  (Dumas). 

Un  autre  procédé  de  préparation  du  chlorure  d'arsenic  consiste 
à  distiller  un  mélange  d'acide  arsénieux,  de  chlorure  de  sodium 
et  d'acide  sulfurique  (Gmclin).  Pour  exécuter  cette  opération, 
M.  Dumas  conseille  do  chauffer  à  80  ou  100°  dans  une  cornue  tu- 
bulée  40  grammes  d'acide  arsénieux  avec  400  grammes  d'acide 
sulfurique,  et  d'introduire  ensuite  petit  a  pclil  par  la  tubulure  des 
morceaux  de  chlorure  de  sodium  fondu.  Le  chlorure  d'arsenic 
formé  se  rassemble  dans  le  récipient.  A  la  fin  de  l'opération,  il 
passe  une  certaine  quantité  de  chlorure  d'arsenic  hydraté  (acide 
cnlorarsénicux)  qui  forme  une  couche  distincte  au-dessus  du  chlo- 
rure d'arsenic  plus  dense.  Le  produit  distillé  est  rectifié  avec  de 
l'acide  sulfurique  concentré. 

La  réaction  qui  donne  naissance  au  chlorure  d'arsenic,  dans  ces 
conditions,  est  représentée  par  l'équation  suivante  : 

3SH0*   +   3NaCl    +   AjO>   =  3SNaO'    +   AsQ»    4-  3H0. 

L'eau  formée  resle  en  grande  partie  en  combinaison  avec  l'acide 
sulfurique,  qu'il  est  nécessaire  d'employer  en  aracd  hci'-s, 

Le  chlorure  d'arsenic  «insliltii'  un  liquide  incolore,  oléagineux, 
Ircs-densc.  Il  ne  se  solidifie  pas  a  —  20°.  Son  point  d'ébullition  est 
situé  à  13i°.  Sa  densité  a  0°  est  =  2,03.  Sa  densité  de  vapeur  a  été 
trouvée  =  0,3000  (Dumas).  Il  répand  a  l'air  des  fumées  blanches. 
Il  est  très-vénéneux. 

Lorsqu'on  introduit  du  chlorure  d'arsenic  dans  un  excès  d'eau, 
il  se  décompose  instantanément  en  acide  chlorhydriqiie  el  en 
acide  arsénieux  peu  soluble  qui  se  précipite 

AsCl»  +  3HO  =  Atlfi  +  ma. 

Si,  au  contraire,  on  ajoute  une  petite  quantité  d'eau  à  du  chlorure 
d'arsenic,  on  obtient  une  liqueur  limpide,  moins  dense  que  le  chlo- 
rure et  qu'on  a  considérée  comme  du  chlorure  d'arsenic  hydraté 
ou  comme  du  ch luruj'di'aie  d'aride  arsénieux.  D'après  M.  W.  Wal- 
lace,  celte  liqueur  renferme  de  l'acide  cnlorarsénicux,  c'est-à-dire 
un  acide  arsénieux  dont  1  équivalent  d'oxygène  a  été  remplacé 
par  1  équivalent  de  chlore.  En  dissolvant  le  chlorure  d'arsenic  dans 
la  plus  petite  quantité  d'eau  possible  et  en  abandonnant  la  solution 
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pendant  quelques  jours  dans  des  vases  bouchés,  on  voit  s'en  déposer 
des  cristaux  que  M.  W.  Wallaee  envisage  comme  de  l'acide  chlor- 
arsénicux  et  auquel  il  attribue  ï:i  composition  AsC10! -f-2HO. 

AiClJ    +    2HO   =  AsCIO*   +  2HC1. 

D'après  !e  même  auteur,  l'acide  chlnrarsénicnx  prendrait  nais- 
sance lorqu'on  traite  le  chlorure  d'arsenic  bouillant  par  de  l'acide 
ars6nieux  pulvérisé. 

2AsO=  +  AaQ?  =  3(A8aoî). 

ou  encore  lorsqu'on  Iraile  l'aride  niW'iiienx  par  l'acide  chlorby- 
drique. 

A  l'État  anhydre,  l'aride  chlorarsénicui  se  présenterait  sous 
forme  d'une  masse  pâteuse,  fumant  à  l'air  et  laissant  dégager, 
lorsqu'on  la  distille,  du  chlorure  d'arsenic.  Celte  substance,  dont 
les  propriétés  sont  assez  mal  définies,  demande  un  nouvel  exa- 
men. 


L'/irsi'iiic  ^'n  :1b  m  me  au  contact  du  hrome  en  formant  du  bro- 
mure d'arsenic.  En  ajoutant  de  l'arsenic  par  petites  portions  à  du 
brome  contenu  dans  une  cornue,  et  en  distillant  dès  que  l'arsenic 
se  trouve  en  excès,  on  obtient  un  liquide  qui  cristallise  par  le 
refroidissement  en  une  masse  blanche  rayi muée.  Ce  produit  cons- 
titue le  bromure  d'arsenic.  II.  fond  entre  20  et  25°  et  bout  à  220°. 
Fondu,  il  ne  répand  que  peu  de  vapeurs  à  l'air.  L'eau  le  décom- 
pose. —  On  connaît  un  acide  bniiiiarsfnieiix  AsTirf  l;  qui  su  forme 
dans  les  mêmes  circonstances  que  l'acide  chlorarsénicux. 

lODURE  n' ARSENIC. 
JM*. 

On  prépare  aisément  ce  composé  en  ehaulfant  un  mélange  de 
3  parties  d'iode  avec  1  partie  d'arsenic  métallique  en  poudre,  et 
distillant  ou  sublimant  la  masse  obtenue.  L'iodure  d'arsenic  con- 
stitue une  masse  cristalline  miipc  brique.  11  est  fusible  et  se  vo- 
latilise, lorsqu'on  io  chauffe,  en  vapeurs  jaunes  qui  se  condensent 
en  paillettes  cristallines. 

Il  se  dissout  dans  3.32  parties  d'eau  bouillante  et  donne  par  le 
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refroidissement  île  beaux  crislaux  rouges  d'iodurc  d'arsenic,  pur. 
Mais  si  l'on  concenlrc  lentement  une  solution  aqueuse  d'iodurc 
d'arsenic,  on  voit  se  déposer  des  paillettes  nacrées  que  M.  Wal- 
lace  considère  comme  une  combinaison  d'acide  iodarsénieitx 
avec  de  l'acide  nrsénieux.  L'iodure  d'arsenic  a  élé  employé  en 
médecine. 

FLiionuiiE  d'arsenic. 

Ce  corps  se  prépare  en  chauffant  dans  une  cornue  un  mélange 
de  parties  égales  de  fluorure  de  calcium  en  poudre  et  d'acide  ar- 
sénieux  avec  3  parties  d'onde  sulfurique.  Il  ennslitue  un  liquide 
incolore  et  mobile  d'une  densité  do  2,73.  Il  bon!  à  fi3°.  II  répand 
d'épaisses  vapeurs  à  l'air.  C'est  un  caustique  d'une  énergie  ex- 
trême. Une  goutte  de  Guorure  d'arsenic  qu'on  dépose  sur  la 
peau,  bien  qu'elle  se  volatilise  rapidemen!,  occasionne  h  l'endroit 
qui  a  été  touché  une  inflammation  violente  et  une  longue  suppu- 
ration. 


L'acide  arsénieux  eonslîlue  un  des  poisons  les  plus  violents  que 
l'on  connaisse.  Il  manifeste  sou  action  toxique  sur  toutes  les  classes 
du  règne  animal.  Les  infusoircs  périssent  dans  l'espace,  de  quelques 
minutes  lorsqu'on  introduit  une  très-petite  quantité  d'acide  arsê- 
nieux  dans  le  liquide  qui  les  contient.  Les  annélides,  les  mollus- 
ques, les  crustacés,  les  insectes  succombent  rapidement  aux  effets 
de  l'acide  arsénieux.  Les  oiseaux  résistent  da^anta^c,  et  pour  les 
faire  périr  il  faut  leur  administrer  des  doses  d'acide  arsénieux  re- 
lativement plus  fortes  que  celles  qui  déterminent  la  mort  des 
mammifères. 

Divers  expérimentateurs  ont  constaté  l'action  funeste  que  l'acide 
arsénieux  exerce  sur  les  végétaux.  M.  Chatin  a  démontré  que 
lorsqu'on  arrose  une  plante  avec  une  solution  étendue  d'acide  ar- 
sénieux, celte  substance  est  absorbée  et  détermine  de  véritables 
phénomènes  d'empoisonnement,  tels  que  la  coloration  jaune  et  le 
dessèchement  des  feuilles,  et  l'apparition  de  plaques  noires,  comme 
gangréneuses,  sur  diverses  parties  du  végétal. 

L'acide  arsénieux  appartient  à  la  classe  des  poisons  irritants. 
Lorqu'il  est  ingéré  dans  l'estomac,  il  détermine  l'inflammation  de 
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cet  organe.  On  remarque  générale  me  al  h  l'autopsie  des  individus 
qui  ont  succombé  à  un  empoisonnement  par  l'acide  arsénieux  que 
l'estomac  est  le  siège  d'altérations  plus  ou  moins])  renoncé  es. 

Ordinairement  on  rencontre  a  la  face  interne  de  l'estomac  des 
ecchymoses,  des  escarres  grisâtres  et  dures;  quelquefois,  mais  ra- 
rement, d'après  OrQla,  des  ulcérations.  Jamais  cet  é minent  toxi- 
cologisle  n'a  n.nisLilé  ia  pi1  [■  foi a lion  de  l'estomac. 

Dans  un  assez  grand  nombre  de  cas,  ces  désordres  locaux  sont 
légers  :  ils  peuvent  même  manquer  loul  à  fait,  et  on  connaît  quel- 
ques exemples  d'empoisonnement  par  l'acide  arsénieux,  suivis  de 
mort,  et  oii  il  a  été  impossible  de  découvrir  la  moindre  lésion  du 
canal  digestif. 

Mais  indépendamment  de  celle  action  locale,  l'acide  arsénieux 
exerce  sur  l'économie  une  aelion  générale  plus  énergique  et  plus 
funesle  que  l'autre  :  il  est  absorbé  et  ébranle  fortement  le  système 
nerveux. 

L'absorption  de  l'acide  arsénieux  a  lieu  lorsque  ce  poison  est  en 
contact  soit  avec  les  membranes  muqueuses,  soit  avec  le  derme 
dénudé,  soit  même  avec  la  peau  qu'il  détruit. 

La  voie  la  plus  ordinaire  par  laquelle  il  pénétre  dans  l'économie 
est  la  muqueuse  du  lube  digestif.  11  est  facilement  absorbé  par 
l'estomac  lorsqu'il  y  est  introduit  sous  Forme  de  dissolution.  Dans 
ce  cas,  son  action  est  très-rapide  et  très-intense,  iû  à  50  centi- 
grammes peuvent  donner  la  mort  é  un  homme  en  24  heures.  On  a 
remarqué  que  lorsqu'ils  sont  en  pleine  digestion,  les  animaux  sup- 
portent des  doses  d'acide  arsénieux  qui  les  feraient  périr  si  elles 
étaient  ingérées  dans  l'estomac  vide.  Ce  résultat  s'explique  si  l'on 
considère  que  l'absorption  du  poison  est  bien  plus  active  et  plus 
rapide  dans  l'état  de  vacuité  de  l'estomac. 

La  muqueuse  des  voies  le-pinUoii'es  peut  donner  accès  à  l'acide 
arsénieux.  On  constate  fréquemment  des  cas  d'empoisonnement  par 
l'arsenic  chez  les  ouvriers  qui  manient  le  vert  de  Schweinfurl, 
particulièrement  chez  ceux  qui  se  serrent  de  celte  préparation 
pulvérulente  dans  la  fabrication  des  papiers  de  tenture  cl  dans 
l'industrie  des  fleurs  artificielles. 

L'acide  arsénieux  est  rapidement  absorbé  par  la  peau  dénudée, 
par  la  surface  d'une  plaie,  par  le  tissu  cellulaire  tous-cutané.  Dix 
centigrammes  de  cet  acide,  placés  sous  la  peau  de  la  partie  interne 
de  la  cuisse  d'un  ebien,  suffisent  pour  tuer  l'animal. 

Les  effets  de  ce  poison  sont  pour  ainsi  dire  foudroyants  lors- 
qu'on en  injecte  une  solution  dans  la  veine  d'un  animal. 
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Symptôme».  —  Les  symptômes  que  produit  l'empoisonnement 
par  l'acide  arsénieux  reflètent,  pour  ainsi  dire,  la  double  action 
qu'il  exerce  sur  l'économie.  Les  uns  se  lient  a  l'inflammation  du 
tube  digestif;  les  autres  sont  la  manifestation  de  l'action  dépri- 
mante que  l'acide  arsénieux  exerce  sur  le  système  nerveux.  Les 
premiers  sont  d'autant  plus  intenses  et  plus  durables  que  l'absorp- 
tion par  l'estomac  a  été  plus  lente.  Ils  se  manifestent  surtout  dans 
le  cas  où  le  poison  a  6té  ingéré  sous  forme  solide  et  où  sa  dissolu- 
lion  dans  les  sucs  de  IYsIiinkic  a  exigé  un  certain  temps. 

La  saveur  de  l'acide  arsénieux  est  très-faible  :  aussi  les  individus 
empoisonnés  par  cet  acide  n 'éprouvent-ils  aucune  sensation  dés- 
agréable dans  la  bouche,  à  moins  que  le  poison  n'y  ait  séjourné 
pendant  quelque  temps.  Mais  une  demi-heure  ou  une  heure  après 
l'ingestion  le-  symptômes  suivants  se  déclarent  chez  les  malades  : 
salivation,  crachotement,  hoquet,  sentiment  de  constriction  à  ia 
gorge,  douleurs  vives  dans  la  région  épigastrique,  nausées,  vomis- 
sements. Les  matières  vomies  sont  muqueuses,  jaunâtres  ou  ver- 
dâtres,  quelquefois  striées  de  sang.  On  y  rencontre  ordinairement 
de  l'acide  arsénieux,  soit  sous  forme  solide,  soit  en  dissolution. 

Bientôt  surviennent  une  soif  intense,  une  sensibilité  extrême 
du  ventre,  des  coliques,  des  selles  fréquentes,  liquides,  noirâtres, 
quelquefois  mêlées  de  sang,  et  toujours  d'une  grande  fétidité. 
L'urine  est  en  général  rare,  rouge,  sanguinolente;  très-rarement 
elle  est  entièrement  supprimée. 

Aux  symptômes  d'une  inflammation  aigufi  du  tube  digestif,  se 
joignent  les  suivants  qui  dénotent  un  trouble  profond  de  l'orga- 
nisme. Les  malades  éprouvent  des  palpitations,  une  anxiété  ex- 
trême, des  syncopes;  le  pouls  est  accéléré,  petit,  quelquefois  inter- 
mittent; la  respiration  difficile,  courte;  la  face  est  injectée,  livide, 
les  yeux  caves,  bordés  de  noir.  Plus  tard,  les  traits  grippés  et  la 
visage  profondément  altéré  dénotent  de  grandes  angoisses.  La  peau 
est  froide,  couverte  d'une  sueur  visqueuse  et  d'ecchymoses,  quel- 
quefois d'une  éruption  pustuleuse.  Quelques  malades  éprouvent 
des  crampes  et  des  convulsions  partielles  ou  générales;  d'autres 
sont  paralysés.  Il  en  est  qui  meurent  dans  une  crise  de  convul- 
sions; d/autres  s'éteignent  dans  une  syncope. 

Dans  les  cas  où  de  grandes  quantités  d'acide  arsénieux  ont  été 
ingérées  sous  forme  de  dissolution,  les  phénomènes  inflamma- 
toires du  tube  digestif  sont  peu  prononcés,  et  l'on  remarque  sur- 
tout les  symptômes  dus  a  une  lésion  profonde  du  système  nerveux, 
savoir  une  défaillance  extrême,  de  fréquentes  syncopes,  la  figure 
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et  les  membres  refroidis  et  ryanosés,  semblables  à  ceux  des  cholé- 
riques, une  dyspnée  extrême,  un  pouls  filiforme,  des  crampes 
dans  les  extrémités  inférieures  cl  lu  paralysie.  Puis  la  respiration 
s'embarrasse,  et  la  morl  survient  an  bout  de  quelques  heures  dans 
un  état  d'affaissement  el  de  syncope. 

G  antre -pois  ans  de  l'acide  arsânienx.  —  Parmi  les  substances  que 
l'on  a  préconisées  comme  contre -poisons  de  l'acide  arsé  ni  eus,  nous 
ne  citerons  ici  que  l'hydrate  de  sesquioxyde  de  fer  et  la  magnésie 
hydratée.  Ces  deux  oxydes  forment,  avec  l'acide  arsé  ni  eux,  des 
composés  insolubles  dans  l'eau,  et  parlant  beaucoup  moins  actifs 
que  l'acide  lui-même. 

Ou  administre  ordinairement  l'hydrate  de  sesquioxyde  de  fer 
sous  forme  de  magma,  tel  qu'on  le  prépara  en  décomposant  le  ses- 
quichlorure  de  fer  par  l'ammoniaque,  lavant  le  précipité  plusieurs 
fois  par  décantation,  et  le  laissant  se  rassembler  ensuite  au  fond 
du  vase.  On  obtient  ainsi  une  bouillie  épaisse  que  l'on  conserve 
pour  l'usage. 

11  est  nécessaire  d'administrer  un  grand  excès  de  celle  prépara- 
lion,  car  l'arsénilc  ferrique  se  dissoudrait  dans  les  acides  du  suc 
gastrique,  si  ces  acides  n'étaient  pas  constamment  saturés  par  de 
l'hydrate  ferrique  en  excès. 

La  même  précaution  doit  Être  observée,  pour  la  même  raison, 
lorsqu'on  administre  la  magnésie  hydratée  comme  contre-poison  de 
l'acide  arsénîcux,  selon  le  conseil  de  M.  Bussy.  Celle  base  agit  d'ail- 
leurs comme  l'hydrate  ferrique  en  se  combinant  avec  l'acide  et  en 
formant  avec  lui  un  composé  insoluble  et  infiniment  moins  véné- 
neux que  l'acide  arsénïeux.  Il  semble  résulter  d'expériences  compa- 
ratives qui  ont  été  faites  sur  l'efficacité  de  ces  deux  an  ti  do  les,  que 
la  magnésie  hydratée  est  préférable  a  l'hydrate  ferrique.  Dans  tous 
les  cas,  leur  action  esl  limitée  :  ils  ne  peuvent  atteindre  que  la  por- 
tion du  poison  qui  est  contenue  dans  le  tube  digestif,  et  dans  ce 
cas  même  la  neutralisation  peut  être  imparfaite.  Quant  à  la  por- 
tion du  poison  qui  a  été  absorbée,  elle  est  hors  d'atteinte  el  va  se 
répandre  dans  l'organisme  tout  entier. 

Élimination  de  l'acide  areénieui.  —  La  présence  de  l'acide  arsé- 
nieux,  une  fois  qu'il  a  été  absorbé,  peut  être  decélée  dans  tous  les 
tissus,  dans  tous  les  liquides  de  l'économie.  Le  sang  en  renferme, 
d'après  les  expériences  d'Odila;  celui  île  la  veine-porlc  amène 
immédiatement  au  foie  le  poison  introduit  dans  le  tube  digestif  el 
absorbe.  Dans  le  foie,  organe  très-volumineux  et  très-vasculaire, 
une  certaine  dose  de  poison  peut  se  concentrer  pendant  quelque 
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temps.  Maïs,  ni  dans  le  lissu  du  foie,  ni  dans  les  autres  tissus  de 
l'économie  la  matière  toxique  ne  séjournera  indéfiniment.  Elle  est, 
au  contraire,  éliminée  entièrement  au  bout  d'un  temps  plus  ou 
moins  long,  mais  qui,  dans  les  cas  ordinaires,  ne  dépasse  pas 
12  ou  15  jours  chez  l'homme.  11  résulte  des  expériences  d'Or  fila 
que  la  principale  voie  d'élimination  est  l'urine. 

Emploi  de  l'acide  arsénieux  en  médecine.  —  La  thérapeutique  a- 
tiré  parlie  des  propriétés  si  actives  de  l'acide  arsénieui.  On  l'a  pré- 
conisé dans  le  traitement  de  certaines  maladies  de  la  peau,  et  on 
l'emploie  quelquefois  avec  succès  pour  combattre  des  accès  de 
fièvre  intermittente  rebelles  au  sulfate  de  quinine.  Il  est  admi- 
nistré à  la  dose  de  quelques  mil  li  grammes.  Cette  dose  peut  être 
élevée  progressivement,  et  il  est  des  malades  qui  eu  supportent 
jusqu'à  10  centigrammes  par  jour.  L'état  de  maladie  amène  la 
tolérance. 

On  connaît  les  effets  singuliers  qu'exercent  de  petites  doses 
d'acide  arsénieux  sur  les  chevaux.  Ces  animaux  prennent  de  l'em- 
bonpoint, leur  poil  devient  luisant,  leur  bouche  se  couvre  d'une 
écume  blanche.  Aussi  quelques  palefreniers  ont-ils  l'habitude  de 
mêler  une  bonne  prise  d'acide  arsénienx  à  l'avoine  dont  ils  nour- 
rissent leurs  chevaux.  Dans  les  pays  montagneux,  les  charretiers 
ajoutent  quelquefois  une  certaine  dose  d'acide  arsénieux  au  four- 
rage dans  le  Lut  de  faciliter  aux  chevaux  une  montée  laborieuse. 

Mais  voici  des  faits  tout  aussi  extraordinaires  qui  ont  été  cons- 
tatés sur  l'homme  lui-même.  On  rencontre,  dans  les  Alpes  de  la 
Slyrie,  des  montagnards  qui  consomment  habituellement  de  l'ar- 
senic pour  se  donner  un  air  dispos  et  frais  et  un  certain  degré 
d'embonpoint.  Ces  mangeurs  d'acide  arsénieux  attribuent,  en  outre, 
à  celle  substance  le  pouvoir  de  faciliter  la  marche  ascendante, 
dans  les  rudes  montagnes  qu'ils  habitent. 

Un  travail  récent  de  MM.  Scumilt  et  Sturzwaage  explique  jusqu'à 
un  certain  point  ces  habitudes  étranges  et  les  effets  qu'on  leur  at- 
tribue. Ayant  administré  de  petites  doses  d'acide  arsénieux  à  des 
animaux,  MM.  Scb.mil  t  et  Sturzwaage  ont  constaté,  par  des  ana- 
lyses exactes,  que  l'activité  de  la  respiration  était  singulièrement 
diminuée.  Dans  ces  conditions,  les  phénomènes  de  la  transmuta- 
lion  des  substances  organiques  dans  l'intimité  des  tissus  se  ralen- 
tissent, et  la  graisse  tend  a  se  former  et  à  s'accumuler  dans  l'écono- 
mie. On  comprend  aussi  que  la  marche  ascendante  soit  facilitée, 
le  besoin  de  respirer  étant  devenu  en  quelque  sorte  moins  impé- 
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nEt:irF.nciiE  de  l'acide  arséueux  dass  les  cas  d'eu  foisonnement. 

La  recherche  de  l'acide  arsénicux  dans  les  cas  d'empoisonne- 
ment à  été  l'objet  d'un  grand  nombre  de  travaux.  Elle  constitue 
aujourd'hui  une  des  opérations  les  plus  sûres  et  les  plus  précises 
de  h  chimie  analylique.  Parmi  les  chimistes  qui  ont  le  plus  con- 
tribué1 a  perfectionner  les  procédés  dont  il  s'agit,  nous  devons 
citer  particulièrement  un  savant  écossais,  Marsh,  qui  indiqua,  en 
octobre  1830,  une  méthode  propre  à  séparer  de  petites  quantités 
d'arsenic  des  substances  avec  lesquelles  il  est  mélangé.  Cette  mé- 
thode repose  suc  la  production  de  l'hydrogène  arsénié  et  sa  décom- 
position par  la  chaleur  de  la  flamme.  L'appareil  que  Marsh  a  dé- 
crit et  qui  a  été  modifié  depuis,  porte  encore  aujourd'hui  son  nom. 

La  recherche  de  l'acide  arsénicux  serait  «ne  opération  des  plus 
simples  si  ce  poison  était  toujours  contenu  en  nature,  c'est-à-dire 
sous  forme  solide,  suit  dans  l'estomac,  soit  dans  les  matières  des 
vomissements,  soit  dans  les  restes  d'aliments.  Mais  il  est  rare  qu'il 

Le  plus  souvent,  l'acide  arsénieux  est  dissous  et  intimement 
mêlé  au  contenu  de  l'estomac  ou  nux  matières  des  vomissements. 
Quelquefois  même  on  ne  rencontre  plus  d'arsenic  dans  le  tube 
digestif.  Ce  poison,  après  avoir  été  absorbé,  a  passé  dans  le  sang, 
dans  les  organes,  dans  l'urine. 

Dans  un  cas  d'expertise  médico-légale  il  peut  donc  se  présenter 
trois  cas  :  1°  le  poison  a  été  trouvé  en  nature,  sous  forme  solide; 
3°  il  est  dissous  cl  intimement  mêlé  au  contenu  du  tube  digestif; 
3°  il  ne  se  trouve  plus  dans  le  tube  digestif,  et  il  faut  le  chercher 
dans  les  organes. 

Dans  le  premier  cas,  il  est  sans  mélange;  dans  les  deux  autres 
cas,  il  est  délavé  et  connue  perdu  dans  une  quantité  souvent  très- 
considérable  de  matières  organiques. 

De  la,  deux  modes  opératoires,  deux  marches  distinctes  à  suivre. 
Lorsque  l'acide  arsénieux  est  pur  et  solide,  rien  n'est  plus  facile 
que  de  le  caractériser  et  de  le  réduire  en  arsenic  métallique.  S'il 
est  mélangé  de  matières  organiques,  il  devient  nécessaire  de  dé- 
truire ou  d'éliminer  celles-ci  préalablement;  car  elles  gêneraient 
la  recherche  du  poison,  et  pourraient  même,  dans  certains  cas,  le 
masquer. 

Opérations  préliminaire!.  —  Avant  de  procéder  aux  opérations 
définitives,  il  ctt  indispensable  de  s'assurer  de  la  pureté  des 
réactifs  que  l'on  doit  employer.  Le  zinc,  l'acide  sulfnrique,  l'acide 
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chlorhydrique,  etc.,  renferment  souvent  des  traces  d'arsenic.  Il 
faut  les  purifier  avec  soin,  ou  mieux  encore,  il  faut  les  rejeter  et 
se  procurer  dans  le  commerce  des  réactifs  purs,  ce  qui  n'est  pas 
difficile. 

Au  besoin,  on  purifie  le  zinc  en  le  faisant  fondre  à  plusieurs 
reprises  avec  de  prtili:- 'quantités  de  nitre  ;  l'arsenic  passe  dans  !o 
flux  à  l'état  d'arséniate  de  polasse. 

On  débarrasse  l'aride  rliMrhyiiriqtic  de  l'aride  arsénieux  qu'il 
peut  renfermer  en  y  dirigeant  un  courant  d'hydrogène  sulfuré 
après  l'avoir  étendu  d'eau.  On  laisse  déposer  le  sulfure  d'arsenic 
formé  et  on  décante.  Mais,  dans  la  plupart  des  cas,  l'expert  trou- 
vera plus  simple  de  préparer  rte  l'aride,  rhlorhydrique  pur  avec  le 
chlorure  de  sodium  fondu  ri  l'aride  snlfurique  exempt  d'arsenic,  en 
ayant  soin  de  bien  laver  le  gaz  et  de  le  recevoir  dans  l'eau  distillée 
pure.  Quant  à  l'acide  sulfnrique.  il  oe  faut  point  songer  à  le  traiter 
par  l'hydrogène  sulfuré.  On  parvient  â  le  débarrasser  d'acide  arsé- 
nique  par  des  distillations  faites  avec  soin. 

L'acide  azotique  peut  être  purifié  par  distillation  sur  de  l'azotate 
d'argent. 

Il  est,  d'ailleurs,  facile  de  s'assurer  de  la  pureté  du  zinc,  de 
l'acide  sulfnrique  et  de  l'ai'ùk:  rhlorhydrique.  Le  métal  est  éprouvé, 
à  blanc,  dans  un  appareil  de  Marsh  où  on  l'introduit  avec  de 
l'acide  snlfurique  pur.  Les  acides  sont  éprouvés,  à  blanc,  dans  le 
même  appareil  avec  du  zinc  pur. 

Quant  à  l'acide  azotique,  on  ne  doit  pas  l'introduire  dans  l'appa- 
reil de  Marsh.  Il  est  nécessaire  de  le  saturer  par  le  carbonate  de 
potasse  pur,  d'évaporer  la  liqueur  et  de  décomposer  l'azotate  par 
l'acide  sulfuriquc  pur.  Après  avoir  chassé  tout  l'acide  azotique,  on 
fait  cristalliser  le  sulfate  acide  et  on  recherche  l'acide  arsénique 
dans  les  enux-mères,  à  l'aide  de  l'appareil  de  Marsh. 

Opérations  définitive!  de  l'expertise  —  Prunier  COJ.— On  a  trouvé 
dans  le  tube  digestif  ou  daos  les  matières  des  vomissements  ou  dans 
des  restes  d'aliments,  des  grains  blancs  dont  il  s'agit  de  déter- 
miner la_nature.  Si  ces  grains  blancs  sont  formés  par  de  l'acide 
arsénieux,  il  sera  facile  de  les  caractériser  en  les  réduisant  eu 
arsenic  métallique.  A  cet  effet,  on  devra  opérer  de  la  manière 
suivante  : 

1'  On  étire  un  tube  en  verre  de  l  centimètre  de  diamètre,  de 
manière  à  former  un  tube  étroit,  bouché  à  l'extrémité,  au  bout  du 
lube  large  et  ouvert  (fig.  61).  Ce  tube  devant  être  porté  au  rouge 
sombre,  il  convient  de  choisir  un  verre  réfracta  ire,  tel  que  le  verre 
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vert  ou  mieux  le  verre  de  Bohême,  qu'on  peut  se  procurer  facile- 
ment aujourd'hui.  An  fond  du  tube  cffllÉ  o  6  on  dépose  un  grain 


Fiff-  fit. 

de  la  substance  blanche,  cl  on  fait  glisser,  en  b ,  un  petit  cylindre 
de  charbon  préalablement  calciné.  On  chauffe  le  fragment  de  char- 
bon en  maintenant  Je  petit  tube  horizontalement  dans  la  flamme 
d'une  petite  lampe  à  alcool,  et  lorsque  le  charbon  est  à  peu  près 
incandescent,  on  incline  le  tube  de  manière  à  introduire  peu  à 
peu  dans  la  flamme  le  grain  d'acide  arscnicux.  Celui-ci  se  volati- 
lise aussitôt,  et  en  passant  sur  le  charbon  incandescent,  il  se  réduit 
en  arsenic  métallique  qui  va  former  un  anneau  noir  et  brillant  au 
commencement  de  la  partie  large  du  tube.  Lorsqu'on  chauffe  cet 
anneau,  il  se  déplace  et  s'oxyde  en  partie  en  donnant  de  IrÈs- 
petits  cristaux  d'acide  arsénieux  dont  il  est  facile  de  reconnaître 
la  forme  octaédrique  à  l'aide  d'une  forte  loupe  {fig.  62). 
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Fig.  62. 

2°  On  broie  rapidement  un  grain  de  la  substance  blanche  avec 
un  mélange  sec  de  cyanure  de  potassium  cl  du  r;n  bmiate  de  potasse, 
et  on  introduit  le  mélange  au  fond  d'un  tube  semblable  à  ceux  qui 
servent  pour  l'expérience  précédente.  On  chauffe  le  mélange  à 
l'aide  d'une  lampe  à  espril-de-vin,  et  l'on  obtient  un  anneau  d'ar- 
senic. Par  le  cyanogène  qu'il  renferme,  le  cyanure- <le  potassium 
réduit  dans  cette  expérience  l'arsénite  de  potasse  :  il  se  forme  du 
cyanatc  et  de  l'arsenic  métallique. 

3°  On  dissout  dans  l'eau  un  f;raîii  de  la  substance  blanche  et  on 
introduit  la  solution  dans  un  appareil  de  Marsh  (voir  plus  loin). 

4°  Si  la  quantité  de  matière  que  l'expert  a  pu  recueillir  est  suffi- 
sante, on  en  prépare  une  solution  à  laquelle  on  ajoute  une  petite 
quantité  d'acide  dilorhydrique  pur  et  qu'on  traite  ensuite'  par  l'hy- 
drogène sulfuré  pour  nldenir  iiu  sulfure  d'arsenic  jaune. 

5°  Une  autre  portion  est  oxydée  par  l'acide  azotique;  la  solution 
est  évaporée  à  siccité  dans  une  petite  capsule  de  porcelaine,  cl  le 
résidu,  neutralisé  par  l'ammoniaque,  est  traite  par  quelques  gouttes 
d'azotate  d'argent  ;  on  obtient  un  précipité  rouge  bran  d'arséniate 
d'argent. 
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Ces  différentes  expériences  un  laissent  plus  de  doute  sur  la  nnliire 
de  la  substance  analysée.  Ou  l'acide  arsénieux  aura  été  reconnu  à 
l'aide  des  caractères  les  plus  essentiels  cl  les  plus  évidents,  ou  l'ab- 
sence de  ces  caractères  aura  prouvé  que  la  matière  analysée  n'était 
pas  de  l'acide  arsénieux.  A  ce  sujet,  nous  devons  faire  remarquer 
qu'on  rencontre  quelquefois  dans  l'estomac  de  petits  corps  blancs 
légèrement  adhérents  à  la  muqueuse,  et  qu'un  examen  très-super- 
ficiel pourrait  faire  confondre  avec  les  grains  d'acide  arsénieux 
(OrBla). 

Ces  corpuscules  blanchâtres  sont  de  nature  organique;  plus 
mous  et  moins  denses  que  l'acide  arsénieux,  ils  sn  laissent  écraser 
entre  les  doigts  et  offrent  quelque  chose  de  gras  au  loucher.  Vau- 
quelin  les  trouva  composés  de  graisse  et  d'une  matière  animale. 

Deuxième  cas.  —  Le  poison  n'a  pas  été  rencontré  en  nature, 
mais  il  se  trouve  dissous,  délayé  dans  le  contenu  du  tube  digestif, 
ou  bien  encore  il  a  pénétré  par  absorption  dans  l'organisme,  et  se 
trouve  disséminé  dans  le  foie,  la  rote,  le  creur,  les  poumons,  le 
cerveau.  Ho  toute  manière,  il  se  trouve  mélangé  avec  un  excès  con- 
sidérable de  matières  animales  don!  il  faut  le  dégager.  Hemarquons 
d'abord  que  la  marche  des  opérations  sera  la  même,  soit  qu'on  opère 

le  foie  ou  dans  les  poumons.  Mais  il  csl  de  la  plus  hante  importance 
de  ne  pas  confondre  ces  divers  organes  et  d'opérer  séparément,  soit 
sur  le  tube  digestif,  soit  sur  le  foie  ou  sur  tout  autre  organe  inté- 
rieur. Quelquefois  mCmc  il  peut  être  utile  de  séparer  l'estomac  des 
intestins  .et  de  les  traiter  dans  deux  npénithms  distinctes. 

Voici  une  autre  remarque  importante,  et  qui  s'applique  ft  toutes 
sortes  d'expériences  chimico-légales.  Autant  que  possible  on  doit 
mettre  de  côté  une  portion  des  matières  a  analyser  pour  pouvoir  y 
recourir  en  cas  d'accident,  ou  dans  le  but  de  les  réserver  pour  une 
vérification  ultérieure. 

Dans  le  cas  qui  nous  occupe,  les  travaux  de  l'expertise  com- 
prennent trois  séries  d'opérations.  Dans  la  première  on  détruit  les 
matières  organiques;  dans  la  seconde  on  réduit  la  combinaison 

l'arsenic.  On  a  décrit  et  employé  on  grand  nombre  de  procédés 
pour  la  destruction  des  matières  organiques;  maïs,  quel  que  soit 
le  procédé  qu'on  ait  mis  en  usage,  la  préparation  arsenicale  étant 
dégagée  autant  que  possible  des  matières  organiques  et  convertie 
en  acide  arsénieux  ou  en  acide  arséuique,  ces  derniers  peuvent 
Cire  reconnus  a  l'aide  de  l'appareil  de  Marsh. 
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riŒMIEFt  PROCÉDÉ. 

Destruction  des  matières  organiques  par  l'acide  aulfflrique  et  ré- 
daction do  l'acide  arsénieux  dans  l'appareil  de  Marsh.  —  Le  pro- 
cédé le  plus  commode,  sinon  le  plus  exact  et  le  plus  sensible, 
pour  la  recherche  de  l'arsenic  dans  les  organes  de  l'économie,  et 
plus  spécialement  pour  la  destruction  des  matières  organiques,  est 
celui  qui  a  été  indiqué  MM.  Flandin  et  Danger. 

Ce  procédé  est  le  suivant  : 

On  place  les  matières  suspectes  convenablement  divisées  ou 
coupées  en  morceaux,  s'il  y  a  lieu,  dans  une  capsule  de  porce- 
laine neuve  ou  neLlnyéc  avec  soin,  et  on  les  arrose  avec  une  quan- 
tité d'acide  sulfuriquc  pur  s'élevant  environ  à  j  du  poids  de  la 
matière  solide.  On  place  la  capsule  sur  un  fourneau  et  on  chauffe 
à  un  feu  doux,  en  remuant  continuellement  avec  une  baguette  de 
verre.  Le  mélange,  qui  offre  d'abord  l'aspect  d'une  bouillie  brune, 
se  desséche  peu  a  peu  en  noircissant.  Finalement,  il  se  dégage  des 
vapeurs  blanches  d'acide  sulfuriquc  accompagnées  d'acide  sulfu- 
reux. On  chauffe  jusqu'à  ce  que  le  dégagement  de  ces  vapeurs  ait 
cessé,  mais  on  doit  éviter  de  porter  le  fond  de  la  capsule  à  une 
température  trop  élevée,  de  peur  de  perdre  de  l'arsenic.  On  ob- 
tient ainsi  une  masse  noire,  sèche,  divisée,  qu'on  laisse  refroidir 
et  qu'on  arrose  ensuite  avec  une  petite  quantité  d'acide  azotique 
concentré.  L'addition  de  cet  acide  a  pour  but  d'oxyder  le  sulfure 
d'arsenic  qui  pouvait  être  contenu  dans  les  matières  suspectes,  ou 
qui  a  pu  se  former  par  la  réduction  simultanée  de  l'acide  sulfu- 
riquc et  de  l'acide  arsénieux  pendant  la  carbonisation  (Blondlol). 
On  évapore  de  nouveau  a  siccité,  de  manière  a  chasser  complète- 
ment l'acide  azotique,  et,  après  avoir  laissé  refroidir,  on  épuise  le 
résidu  par  l'eau  bouillante.  Après  liltration,  on  a  une  solution  par- 
faitement incolore  d'acide  arsénique  qu'on  introduit  dans  l'appa- 
reil de  Marsh. 

Appareil  de  Marsh.  —  Voici  le  principe  sur  lequel  il  repose.  Au 
contact  du  zinc  et  de  l'aride  sulfuriquc  étendu,  ou,  si  l'on  veut,  en 
présence  de  l'hydrogène  naissant,  les  acides  arsénieux  et  arsé- 
nique sont  réduits,  et  il  se  forme  de  l'eau  et  de  l'hydrogène  arsé- 
nié qui  se  dégage  en  même  temps  qu'un  excès  d'hydrogène  libre. 
Lorsque  cet  hydrogène,  ainsi  mêlé  d'hydrogène  arsénié,  brûle  en 
s'échappant  par  un  tube  effilé,  la  flamme,  au  lieu  d'Être  pâle  et 
jaunâtre  comme  la  flamme  de  l'hydrogène  pur,  est  bleuâtre,  livide, 
répand  des  fumées  blanches,  et  laisse  déposer  des  lâches  noires 
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d'arsenic  sur  une  soucoupe  de  porcelaine  avec  laquelle  on  l'Écrase 
(fit.  63). 

11  est  facile  de  se  rendre 
compte  de  la  formation  de 
ces  taches.  Lorsqu'on  met  le 
feuau  jet  de  gaz  inflammable 
qui  s'échappe  par  la  pointe 
du  tube  (fig.  114),  la  combus- 
tion de  ce  gai  s'effectue  a 
l'extrémité  et  à  la  circonfé- 
rence du  fuseau  irrégulicr 
qui  constitue  la  flamme;  et  la  où  est  le  siège  de  la  combustion,  là 
se  trouve  aussi  la  source  de  la  chaleur.  Cette  chaleur  rayonne  vers 
les  parties  centrales  de  la  flamme  et  décompose  l'hydrogène  arsé- 
nié qui  s'y  trouve  et  qui  n'y  rencontre  point  l'oxygène,  nécessaire  à 
sa  combustion.  Ainsi,  au  centre  de  la  flamme,  l'hydrogène  arsénié 
se  trouve  décomposé  par  la  haute  température  que  produit  la  com- 
bustion des  parties  périphériques  du  jet  de  gaz.  Il  est  donc  tout 
naturel  que  l'arsenic,  ainsi  mis  en  liberté,  se  dépose  sous  forme 
d'une  tache  nuire  sur  la  surface  froide  cl  blanche  d'une  soucoupe 
do  porcelaine  avec  laquelle  ou  écrase  la  flamme. 

Au  lieu  de  former  des  lâches  arsenicales,  ont  peut  former  des 
anneaux  en  faisant  passer  le  gaz  chan^  d'iiyd !■<>;;;  ne  arsénié  à  tra- 
vers un  tube  que  l'on  chauffe  au  rouge.  11  se  forme  alors  un  peu 
au  delà  de  la  parlic  chauffée  un  anneau  noir  ou  brun  et  brillant 
d'arsenic. 

Tels  sont  les  faits  sur  lesquels  se  fonde  la  méthode  que  Marsh  a 
appliquée  le  premier  à  la  recherche  de  petites  quantités  d'acide 
arsénicux.  Cette  méthode  a  rendu  de  grands  services,  et  l'appareil 
;l  l'aide  duquel  ou  la  réalise  dans  h  pratique,  bien  qu'il  ait  été 
modifié  avantageusement  par  Orfila  et  par  d'autres  chimistes, 
porte  encore  justement  le  nom  du  savant  écossais  qui  en  a  eu  la 
première  idée. 

Dans  sa  forme  la  plus  simple,  l'appareil  de  Marsh  se  compose 
d'un  petit  flacon  dont  le  col  est  fermé  par  un  bouchon  percé  de 
deux  trous.  Dans  l'un  on  engage  un  tube  à  entonnoir;  dans  l'autre 
un  petit  tube  recourbé  à  angle  obtus  et  terminé  en  pointe  a  son 
extrémité  (fig.  Ci).  On  y  introduit  du  zinc  pur  et  de  l'eau,  et  puis 
une  petite  quantité  d'acide  sulfurique.  On  attend  ensuite  que  tout 
l'air  suit  chassé  (précaution  «seulidle  si  l'on  veut  éviter  dus  explo- 
sions de  gaz  tonnant),  et  on  met  le  feu  au  jet  d'hydrogène.  Celui-ci 
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la  moindre  tache  sur  une  soucoupe  tin  porcelaine  avec  laquelle  on 
l'écrase.  Mais  si  l'on  ajoute  ensuite  au  liquide  quelques  gouttes 
d'une  solulion  d'acide  arsé- 
nieux.  el  qu'on  allume  le  jet 
d'hydrogène,  on  voit  que  la 
llamme  s'est  agrandie,  allon- 
gée, qu'elle  est  devenue  d'un 
hlanc  bleuâtre,  cl  qu'elle 
donne  immcdialemeut  de  lar- 
ges taches  noires  sur  In  sou- 
coupe de  porcelaine. 

L'emploi  de  l'appareil  sim- 
ple qui  vient  d'être  décrit 
pourrait  offHr  des  inconvé- 
nients dans  les  recherches 
chimico- légales.  En  effet, 
lorsque  le  dégagement  de  gaz 
hydrogène  est  vif,  il  arrive  que  de  petites  gouttes  du  liquide  sont 
entraînées  avec  le  gaz  el  peuvent  donner  des  taches  sur  la  porce- 
laine. Ces  raisons  el  d'autres  on!  fait  adopter  pour  la  construction 
de  l'appareil  de  Marsli  une  forme  plus  compliquée,  mais  olTranl 
plus  de  garanties  pour  la  sûreté  cl  le  succès  de  l'opération. 

On  prend  on  Bacon  A  a  deux  tubulures  (fig.  (13).  L'une  recoil  un 


Fin.  85. 

tube  droit  à  entonnoir;  l'autre  un  tube  recourbé  à  angle  droit  el 
allant  s'adapter  ù  un  autre  tube  horizontal  B,  large  et  rempli  de  coton 
propre  à  arrêter  les  petites  jouîtes  qui  pourraient  être  entraînées. 
Enfin  a  ce  dernier  tube  s'adapte  un  tube  étroit,  effilé  a  l'cxlré- 
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mité  et  entouré  dans  une  partie  de  sa  longueur  d'une  bande  de 
clinquant.  Il  est  essentiel  que  ce  dernier  tube  ne  soit  pas  trop 
mince  et  qu'il  ne  soit  pas  plombifère,  11  est  destiné  à  être  porté  au 
rouge  dans  la  partie  entourée  de  clinquant.  Pour  cela,  on  le  dis- 
pose sur  une  petite  grille  où  l'on  puisse  l'entourer  de  charbons 
rouges. 

(Junnd  les  chose?  sont  ;thi?i  li-^iosiVs,  qui'  le  zinc  est  introduit 
dans  le  flacon  île  déL'a^einenl  sons  nue  couche,  d'eau  qui  remplisse 
moitié  du  flacon  au  moins,  on  verse  par  le  tube  à  entonnoir  une 
petite  quantité  d'acide  sulfurique  étendu  de  deux  fois  son  volume 
d'eau  et  froid.  Le  dégagement  de  l'hydrogène  coin  menée  aussitôt. 
On  l'entretient  et  on  le  règle  en  ajoutant  successivement  de  petites 
quantités  d'acide  sulfurique.  Lorsque  tout  l'air  atmosphérique  a 
été  chassé  par  ce  gaz,  on  commence  a  entourer  de  charbons  rouges 
le  lube  qui  repose  sur  la  -t  ille  et  on  le  maintient  a  l'incandescence 
pendant  loule  la  durée  de  l'o|>ération. 

L'hydrogène  allumé  a  l'extrémité  du  tube  doit  brûler  avec  une 
flamme  parfaitement  pâle.  La  surface  intérieure  du  tube  lui-même, 
à  l'endroit  où  cesse  le  clinquant,  et  la  partie  chauffée  au  rouge, 
doivent  rester  nettes  cl  transparentes. 

Si  un  anneau  bran  ou  noir  s'y  était  déposé,  ce  serait  un  indice 
de  la  décomposition  de  l'hydrogène  arsénié,  et  par  conséquent  de 
la  formation  de  ce  gaz  dans  l'appareil  de  dégagement.  Il  faudrait 
en  conclure  que  les  réactifs  sont  impurs,  et  il  serait  nécessaire  de 
les  rejeter. 

Si,  au  contraire,  au  bout  d'une  demi-heure,  la  surface  inté- 
rieure du  lube  est  restée  parfaitement  nette  (il  est  facile  de  s'en 
convaincre  en  glissant  derrière  ce  lube  une  feuille  de  papier  blanc) 
on  peut  être  assuré  de  la  pureté  des  réactifs.  On  introduit  alors 
parle  tube  a  euloiinoir,  successivement  par  petites  portions,  le 
liquide  dans  lequel  on  veut  rerherrber  la  présence  de  l'acide  arsé- 
nitpie  ou  arsénicux. 

Lorsque  ce  liquide  est  fortement  arsenical ,  on  remarque  que  le 
dégagement  de  gaz  est  immédiatement  accéléré.  C'est  une  raison 
pour  ne  pas  introduire  en  une  seule  fois  toute  la  quantité  du  li- 
quide suspect., Le  dégagement  de  gaz  pourrait  être  trop  vif,  ce 
qui  aurait  des  inconvénients. 

Si  le  tube  entouré  de  clinquant  est  bien  rouge,  on  voit  immé- 
diatement un  anneau  noir  et  brillant  d'arsenic  se  déposer  dans  la 
partie  froide,  et  lorsque  la  quantité  d'hydrogène  arsénié  est  con- 
sidérable, une  portion  du  gaz  échappe  à  l'action  décomposante  de 
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la  chaleur.  Dans  ce  cas,  on  peut  former  des  lâches  en  écrasant  le 
jet  lie  gaz  allumé  avec  une  capsule  ou  une  soucoupe  de  porcelaine. 
Ces  lâches  seront  pins  abondantes  si  on  laisse  refroidir  le  tube. 

On  peut  aussi  recourber  à  angle  droit  l'extrémité  libre  du  tube 
de  dégagement,  et  faire  passer  le  gai  à  travers  une  solution  d'azo- 
tate d'argent,  comme  le  montre  la  ligure  suivante  (fig.  fiG).  De 
celte  façon,  aucune  Icare  d'hydrogène  arsénié  ne  peut  s'échapper 
et  loul  l'arsenic  est  condensé.  Ordinairement  ou  forme  plusieurs 
anneaux  en  changeant  le  tube  lorsqu'on  juge  que  i'anneau  déjà 
obtenu  est  assez  abondant.  On  met  ù  profit  le  temps  nécessaire 
pour  que  le  nouveau  tube  soit  porté  au  rouge  pour  former  des 
lâches  sur  de  petites  capsules  de  porcelaine.  Rien  n'est  pus 
facile  que  de  former  ces  lâches  lorsque  la  quantité  d'hydrogène 
arsénié  est  considérable.  Mais  lorsque  la  quantité  de  gaz  est 
trés-faible,  on  ne  réussit  a  les  former  que  lorsque  la  pointe  n'est 
pas  trop  fine,  que  le  courant  de  gaz  est  modéré,  que  la  flamme 
brille  tranquillement,  qu'elle  n'est  ni  trop  grande  ni  trop  petite,  et 
qu'on  a  soin  de  maintenir  la  soucoupe  de  porcelaine  très-près  de 
la  pointe  du  tube.  11  est  convenable  de  faire  déposer  les  lâches 
sur  la  parlie  interne  de  plusieurs  pelilcs  capsules  de  porcelaine 
parfaitement  propres.  On  a  soin  de  ne  pas  chauffer  trop  longtemps 
l'endroit  où  la  tache  s'est  déposée,  de  peur  qu'elle  ne  disparaisse 
en  partie.  Les  lâches  obtenues  devront  être  soumises  a  un  examen 
ultérieur. 

On  peut  donner  ù  l'appareil  de  Marsh  une  forme  un  peu  diffé- 
rente de  celle  qui  vient  d'être  décrite. 

On  remplace  le  tube  entouré  de  clinquant  par  un  lube  en  verre 
peu  fusible  (verre  de  flohème),  large  île  1  millimètres  environ  et 
présentant  une  épaisseur  de  1  millimètre  {.  On  élire  celui-ci  eu 
plusieurs  endroits  et  on  recourbe  son  extrémité  effilée  comme  le 
raonlrc  la  figure  (fig.  66). 

On  chauffe  ce  tube  à  l'aide  d'une  lampe  ù  espril-de-vin,  d'abord 
comme  le  montre  la  figure,  puis  plus  loin,  et  l'on  obtient  sans 
Cire  obligé  de  démonter  l'appareil  deux  ou  trois  anneaux  d'arse- 
nic, anneaux  qui  se  forment  dans  la  partie  étranglée  et  qu'on  sé- 
pare les  uns  des  autres  en  coupant  ou  en  fondant  ic  verre  dans 
les  endroits  effilés,  l'opération  terminée. 

En  même  temps  qu'on  forme  les  anneaux,  on  fait  passer  le  gaz 
fi,  travers  une  solution  d'azotate  d'argent  nmteiitic  dans  un  verre  à 
pied  ou  dans  un  tube  bouché.  Celle  précaution  est  utile  :  en  effet, 
si  la  décomposition  de  l'hydrogène  arsénié  n'est  pas  complète,  des 
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traces  de  ce  gai  sont  entraînées  par  l'hydrogène  en  excès.  Elles 
sont  retenues  par  l'azotate  d'argent  qu'elles  réduisent.  De  l'argent 


Fig.  68. 

métallique  se  précipite  et  la  liqueur  renferme  de  l'acide  arsé- 
nieux.  L'opération  terminée,  on  filtre,  on  neutralise  avec  pré- 
caution, à  l'aide  de  rmmuomaque,  la  liqueur  filtrée  qui  renferme 
encore  de  l'azotate  d'argent,  et  l'on  obtient  un  dépôt  d'arsénitc 
d'argent.  On  peut  aussi  précipiter  l'excès  d'argent  par  l'acide 
chlurlmirique,  filtrer,  puis  ajouter  de  l'hydrogène  sulfuré.  I  m  ob- 
tiendra une  coloration  ou  un  précipité  jaune  de  sulfure  d'arsenic. 

Examen  des  taches  et  des  anneaux.  —  Lorsque,  à  l'aide  des  opé- 
rations qui  viennent  d'être  décrites,  ou  a  formé  des  taches  et  des 
anneaux,  il  s'agit  de  démontrer  que  ceux-ci  sont  réellement  for- 
més par  de  l'arsenic.  Cette  démonstration  est  nécessaire.  Car 
l'arsenic  n'est  pas  l;i  seule  substance  capable  de  donner  des  taches 
ou  des  anneaux  noirs,  dans  les  circonstances  indiquées.  L'anti- 
moine possède  aussi  celte  propriété,  ainsi  que  Pfair  et  Thomson 
l'ont  démontré  peu  de  temps  aptes  la  publication  du  procédé  de 
Marsh.  Celte  circonstance  a  jeté  pendant  quelque  temps  une  grande 
incertitude  sur  ce  prucédé.  et  aurait  eu^ané  b>  c!iiiui>tcs  à  ic  pvo- 
scrire  complètement  si  l'on  n'avait  pas  découvert  îles  caractères 
nombreux  et  précis  à  l'aide  desquels  il  est  facile  de  distinguer  les 
taches  ou  les  anneaux  formés  par  l'arsenic  de  ceux  qui  sont  formés 
par  l'antimoine. 

Ces  caractères  sont  les  suivants  : 

Les  anneaux  anénicaux  sont  brillants,  brun  noir.  Ils  sont  vola- 
tils. Si  donc  on  chaude  doucement  au  milieu  d'un  courant  mo- 
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déré  d'hydrogène  un  le!  anneau  dans  le  tube  ofi  il  s'est  déposé,  il 
sera  facile  de  le  déplacer.  Si  l'on  porte  !e  lube  ouvert  aux  deux 
bouts  dans  la  flamme  d'une  petite  lampe  h  csprit-de-vtn,  l'anneau 
répand  une  odeur  arsénieale  en  se  volatilisant. 

Les  anneaux  antimoniaux  son!  brillants,  gris,  et  présentent 
l'éclat  métallique  près  du  bord  le  plus  voisin  de  l'endroit  chauffé; 
plus  loin,  ils  offrent  une  couleur  presque  noire.  Ils  sont  relative- 
ment fixes,  et  l'on  ne  peut  point  les  déplacer  en  les  chauffant 
modérément  dans  un  courant  d'hydrogène.  Lorsqu'on  chauffe  for- 
tement un  anneau  aiilinioimU,  il  cliaiiuv  d'aspect  et  se  transforme 

Lorsqu'un  fait  passer  à  travers  li'  tube  ipu  renferme  un  anneau 
artënical  un  courant  modéré  d'aride  sul  l'hydrique,  et  qu'on  chauffe 
doucement  à  l'aide  d'une  lampe  à  esprit-de-vin,  l'anneau  brun  noir 
se  convertit  en  un  anneau  jaune  de  sulfure  d'arsenic.  Dans  les 
mêmes  circonstances,  l'anneau  antimonial  se  transforme  en  sulfure 
d'antimoine  orangé  ou  noir. 

Si  l'on  fait  passer  maintenant  à  travers  le  lube  renfermant  le 
sulfure  un  courant  de  giu;  chlortrydriqui',  on  voit  le  sulfure  d'anti- 
moine disparaître  complet!  ment  par  suite  de  sa  transformation  en 
chlorure  qui  est  entraîné  en  partie  par  l'acide  chlorhydrique. 
Le  gaz,  dirigé  dans  une  petite  quantité  d'eau,  donne  une  solu- 
tion dans  laquelle  on  peut  reconnaître  la  présence  de  l'antimoine 
à  l'aide  de  l'hydrogène  sulfuré  qui  y  forme  un  précipité  orangé.  Le 
sulfure  d'arsenic,  au  contraire,  se  maintient  sans  altération  au  mi- 
lieu d'un  cour.ml  d'acide  chlorhydrique.  Il  se  dissout  avec  facilité 
dans  une  petite  quantité  d'ammoniaque. 

Les  taches  arsenicale*  déposées  sur  une  surface  de  porcelaine 
blanche,  sont  brillantes,  d'un  brun  noir,  brunes  lorsqu'elles  sont 
très-minces. 

Les  taches antimoniaUl  sont  noires  ou  d'un  noir  gris,  lorsqu'elles 
ne  sont  pas  trop  minces;  elles  ue  sont  pas  brillantes  et  offrent  sou- 
vent au  centre  une  teinte  blanchâtre.  Lorsqu'elles  sont  très-minces 
elles  présentent  un  certain  éclat,  mais  dans  ce  cas  leur  couleur 
n'est  pas  le  brun,  mais  le  gris  de  fer  foncé. 

Si  l'on  met  eu  contact  une  iaeAe  arsenicale  déposée  au  fond  d'une 
pelitc  capsule  avec  quelques  gouttes  d'acide  azotique  concentré, 
elle  disparaît.  Eu  évaporant  avec  précaution  jusqu'à  ce  que  tout 
l'acide  azotique  soit  chassé,  on  obtient  comme  résidu  une  petite 
tache  blanchâtre  qui  souvent  est  à  peine  visible  a  l'œil  nu.  Mais 
lorsqu'on  vient  n  toucher  celte  matière  avec  une  baguette  dont  le 
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bout  a  été  trempé  dans  une  solution  concentrée  d'azotate  d'ar- 
gent, on  voit  se  produire  immédiatement  une  coloration  rouge 
brun  Irés-apparente. 

Dans  les  conditions  que  l'on  vient  d'indiquer,  l'arsenic  Irès- 
divisé  se  transforme  par  l'action  de  l'aride  azotique  concentré,  au 
moins  en  Irès-grande  partie  en  acide  arsénique,  et  la  tache  rouge 
brun  d'arséniate  d'argent  apparaît  toujours.  En  cmployanL,  au 
contraire,  pour  dissoudre  la  lâche  arsénicale,  une  seule  goutte 
d'acide  azotique  froid  d'une  densité  de  1,20  a  1,3,  et  que  l'on  dé- 
pose avec  précaution  au  moyen  d'uni'  petite  baguette  de  verre,  on 
obtient,  sinon  immédiate  me  ut,  du  moins  au  bout  de  quelques  mi- 
nutes une  solution  renfermant  de  l  ande  arsénieux,  On  neutralise 
cette  goutte  de  liqueur  acide,  en  approchant  a  une  petite  distance 
une  baguette  imprégnée  d'ammoniaque,  l'uis  on  ajoute  une  petite 
goutte  d'azotate  d'argent  cl  l'on  voit  se  produire  un  précipité  jaune 
d'arsénile  d'argent.  Celte  expérience  est  délicate,  car  le  précipité 
jaune  ne  se  produit  que  dans  une  liqueur  neutre.  Un  excès  d'acide 
ou  un  excès  d'ammoniaque  en  empêcherait  [a  formation.  Si  donc 
ou  n'a  il  sa  disposition  qu'une  petite  quantité  (le  tarîtes  el  qu'on  est 
obligé  de  ménager  ccllrs-d.  il  euiivieut  rie  les  transformer  en  acide 
arsénique  en  opérant  comme  on  l'a  indiqué  plus  haut.  Celte  réac- 
tion est  h  la  fois  une  des  plus  caractéristiques  et  des  plus  sensibles, 
el  elle  Ires-facile  a  réaliser.  Celles  qu'on  va  décrire  plus  loin  peu- 
vent être  employées  comme  contrôle,  lorsqu'on  a  pu  produire  pne 
grande  quantité  de  taches. 

Les  taches  antimoniales  se  dissolvent  pareillement  et  avec  facilité 
dans  l'acide  azotique;  mais  lorsque,  après  avoir  évaporé  àsiccilé, 
on  touche  avec  de  l'azotate  d'argent  le  résidu  blauc  d'acide  antimo- 
nieux,  il  ne  se  produit  aucune  coloration. 

Humectées  avec  une  dissolution  de  chlorure  de  soude  (eau  de 
Labarraque)  ne  renfermant  pas  de  chlore  libre,  les  taches  arsé- 
■aicales  se  dissolvent  immédiatement. 

Le  chlorure  de  soude  ne  dissout  pas  les  taches  antimoniales. 

Une  goutte  de  siilfhydralc  d'ammoniaque  dissout  immédiatement 
la  tache  antimoniale;  la  solution  évaporée  avec  précaution  à  siccité 
laisse  un  résidu  orangé  de  sulfure  d'antimoine  qui  se  dissout  im- 
médiatement dans  une  goutte  d'acide  cblorhydrique. 

La  tache  arsénicale  se  dissout  plus  lentement  dans  le  sulfhydrate 
d'ammoniaque;  une  douce  chaleur  favorise  la  dissolution.  La  li- 
queur évaporée  à  sieeité  laisse  un  résidu  jaune  de  sulfure  d'arsenic 
insoluble  dans  une  Rotille  d'aride  ohlorhydriqiie. 
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Lorsqu'on  dépose  «ni!  goutte  de  brome  dans  une  pelite  capsule 
de  porcelaine  et  qu'on  renverse  sur  cette  capsule  une  autre  (tans 
laquelle  se  trouve  une  tache  arsénieiile,  celle-ci  prend  une  couleur 
jaune  cilron.  Dans  les  mêmes  circonstances,  la  lâche  antimoniale 
prend  une  couleur  orangée.  Exposées  à  l'air,  ces  taches  se  déco- 
lorent complètement;  si  l'on  ajoute  alors  do  l'hydrogène  sulfuré, 
on  obtient  une  coloration  jaune  dans  la  capsule  où  était  déposée  la 
tache  arsenicale,  une  coloration  orangée  dans  la  capsule  où  était 
déposée  la  tache  antimoniale. 

Pour  produire  les  réactions  qui  viennent  d'être  décrites,  il  est 
plus  commode  d'opérer  sur  des  taches  que  sur  des  anneaux.  Mais 
il  va  sans  dire  que  ceux-ci  traités  de  la  mémo  manière  que  les 
taches  offriraient  les  mêmes  caractères. 

Si,  comme  il  arrive  quelquefois,  on  n'avait  pu  produire  qu'un 
seul  anneau,  il  serait  nécessaire  de  le  diviser  en  deux  parties,  en 
coupant  le  tube  au  milieu.  On  conserverait  une  moitié  comme 
pièce  a  conviction  et  on  dissoudrait  l'autre  moitié  dans  l'acide 
azotique  concentré,  comme  on  l'a  indiqué  à  la  page  303. 

Nous  avons  dit  plus  haut  que  lorsqu'on  fait  passer  à  travers  une 
solution  d'azotate  d'argent,  du  gaz  hydrogène  renfermant  de  l'hy- 
drogène arsénié,  l'argent  est  réduit  et  il  se  forme  de  l'acide  arsé- 
nicux  qui  reste  en  dissolution. 

Si  l'on  fait  passer  à  travers  une  solution  d'azotate  d'argent  du 
gaz  hydrogène  renfermant  de  rhydrtjjjèue  iinlimuiiié,  celui-ci  est 
pareillement  réduit  :  il  se  précipite  de  l'urgent  métallique  et  de 
l'antimoine,  car  celui-ci  n'est  pas  oxydé  dans  ces  circonstances.  Si 
donc  on  filtre  la  liqueur  et  qu'on  la  neutralise,  il  ne  se  formera 
pas  de  précipité  jaune  comme  dans  le  cas  de  l'arsenic.  D'un  autre 
côté,  si  l'on  précipite  tout  l'argent  de  la  solution  par  l'acide  ehlor- 
hydrique,  et  qu'on  ajoute  de  l'hydrogène  sulfuré  a  la  liqueur  fil- 
trée, il  ne  se  produira  pas  de  coloration  ou  de  précipité  jaune. 

D'après  M.  Jacquclain,  on  peut  employer  le  chlorure  d'or  pour 
condenser  l'hydrogène  arsénié  au  bout  de  l'appareil  de  Mareli. 
L'or  est  réduit  et  la  liqueur  renferme  de  l'acide  arsenicux.  Il  sem- 
ble que  l 'azotate  d'argent  présente  plus  d'avantages  pour  remplir 
cet  objet,  à  cause  de  la  facilité  que  l'on  a  de  produire  le  précipité 
jaune  caractéristique  d'arsénitc  d'argent  ou  de  se  débarrasser  de 
l'excès  d'argent  pour  soumettre  ù  d'autres  épreuves  la  liqueur 

Anneaux  renfermant  de  l'arsenic  et  de  l'antimoine.  —  Si  l'on 
avait  administré  à  un  individu  empoisonné  par  l'acide  arsénieux 
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de  l'éméliquc  «laits  le  but  de  provoquer  des  vomisse  me  iils,  les 
anneaux  formés  à  l'ai  do  de.  l'appareil  de  Marsh  peuvent  renfermer 

à  la  fuis  de  l'arsenic  et  dr  l'antimoine.  Le  [ [ m ' ï ] I <  1  M'  prneédé  pour 
reconnaître  un  tel  mélange  consisle  i  traiter  ces  anneaux  sueres- 
sivcmenl  par  l'hydrogène  sulfuré  et  par  l'acide  chlorhydrlqae  selon 
la  méthode  indiquée  par  M.  Fresénïus.  On  courbe  à  angle  droit 
l'extrémité  du  tube  où  l'anneau  mixte  est  déposé,  puis  on  y  fait 
passer  un  courant  d'hydrogène  sulfuré  sec,  en  chauffant  modéré- 
ment. Il  se  forme  du  sulfure  d'arsenic  et  du  sulfure  d'antimoine. 
On  adapte  ensuite  le  tube  à  un  appareil  propre  à  dégager  de  l'acide 
ehloi  hydrique  sec  et  muni  d'un  lube  de  sûreté,  et  on  fait  plonger 
l'extrémité  du  tube,  recourbé  a  angle  droit,  dans  une  pelile  quan- 
tité d'eau.  L'acide  chlorhydrique  attaque  immédiatement  ie  sul- 
fure d'antimoine  formé  et  le  transforme  en  chlorure,  que  l'on 
volatilise  en  chauû'anl  à  l'aide  d'une  lampe  à  esprit  de  vin.  Il  se 
dissout  dans  l'eau,  où  on  reconnaît  sa  présence  à  l'aide  de  l'hy- 
drogène sulfuré.  Quant  au  sulfure  d'arsenic,  il  reste  inaltéré  dans 
le  lubc.  On  peut  le  dissoudre  à  l'aide  de  quelques  gouttes  d'am- 
moniaque, et  évaporer  la  liqueur  ammoniacale  dans  une  petite 
capsule.  Il  reste  un  résidu  jaune  de  sulfure  d'arsenic. 

Taches  de  zinc.  —  Lorsque  l'effervescence  produile  par  l'action 
de  l'acide  sulfurique  sur  le  zinc  est  trop  vive  et  qu'on  n'a  pas  pris 
la  précaulion  d'arrêter,  par  une  colonne  de  coton,  les  gouttelettes 
qui  sont  projetées  par  le  dégagement  tumultueux  du  gaz,  il  peut 
arriver  que  le  sel  de  zinc  r  ni  rainé  jusque  dans  la  flamme,  se  réduise 
en  zinc  métallique,  qui  se  dépose  sons  forme  de  lâches  grises  sur 
la  surface  de  la  porcelaine.  Ces  taches  apparaissent  surtout,  selon 
l'ohservaliondeM.  Waekenroder,  lorsque  la  liqueur  renferme  de  l'a- 
ride chlorhydrique,  le  chlorure  de  zinc  étanl  plus  facilement  ré- 
duit par  l'hydrogène  que  ji  sulfate;  elle-  se  distinguent  des  faciles 
arsenicales  aux  caractères  suivants  :  elles  s'effacent  fi  l'air  en  se 
transformant  en  oxyde  rie  ïinc;  elles  se  dissolvent  dans  l'acide 
azotique,  niais  lorsqu'on  évapore  la  solution  à  siceilé  et  qu'on 
humecte  le  résidu  avec  de  l'azotate  d'argent,  il  ne  se  produit  pas 
de  coloration  rouge  brun. 

Tache*  de  crasse.  —  On  a  désigné  sous  ce  nom  des  lâches 
hruncs  ou  noirâtres,  quelquefois  brillantes,  qui  se  produisent  dans 
certains  cas  avec  l'appareil  de  Marsh,  lorsque  la  matière  organique 
n'a  pas  été  convenablement  détruite.  Ces  taches  sont  formées  par 
une  matière  charbonneuse.  On  les  dislingue  facilement  des  tache- 
iirsenirale-  au\  caraelère-  suivants  :  elles  ne  se  dis-olvenl  que  très- 
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difficilement  dans  l'aride  azotique,  même  bouillant.  La  solution 
évaporée  k  siccilé  laisse  un  résidu  jaunâtre  qui  ne  devient  pas 
rouge  brun  lorsqu'on  l'humecte  avec  une  snlution  d'azotate  d'ar- 
gent. 

Observations  sur  l'appareil  de  Marsh  et  le  procède  de  MM.  Flandin 
et  Danger.  —  L'appareil  de  Marsh  ne  donne  des  indications  sûres 
qu'a  la  condition  que  l'on  s'entoure  scrupuleusement  de  toutes  les 
précautions  que  l'expérience  a  démontrées  nécessaires  en  ce  qui 
concerne  ia  construction  de  l'appareil,  la  marche  de  l'opération 
et  la  vérillcalion  des  résultats. 

Il  résulte  du  principe  même  sur  lequel  Marsh  a  fondé  son  pro- 
cédé, que  celui-ci  ne  s'applique  qu'à  la  recherche  des  composés 

■  ■ui.iu-   ■'■  i   Ij    ■  « i r  4       ...!,.[.■■*  ■!.[■  r.,f.. 

pareil  de  Miirsh,  IV  là  l'indication  nuu-seulcmcnt  de  ne  jamais  y 

donner  lieu  a  sa  formation  dans  l'intérieur  de  l'appareil  lui-même. 
Ces  circonstances  sont  1rs  suivantes  ;  I"  présence  de  l'acide  sulfu- 
reux dans  le  liquide,  cet  acide  sulfureux  étant  formé  pendant  la 
carbonisation  des  matières  organiques  par  l'acide  sulfurique.  Sous 
l'influence  de  l'hydrogène  nai^ant,  l'acide  Milfiuvux  est  réduit  en 
hydrogène  sulfuré,  lequel,  réajjissaul  sur  l'acide  arséi)ieu\,  pour- 
rait le  transforniei'  eu  sulfure  d'arsenic;  -2''  formation  d'hydrogène 
sulfuré,  et  par  suite,  de  sulfure  d'arsenic  dans  le  sein  mûme  de  la 
liqueur  acide,  lorsque,  par  l'clfcl  d'une  réaction  trop  violente  de 
l'acide  sulfurique  sur  le  zinc,  l'acide  a  été  réduit  (voir  page  2G). 
De  la  la  nécessité  d'ajouter  l'acide  .snlliu  iqtie,  préalablement  étendu 
d'eau,  par  petites  portions,  du  manière  à  modérer  le  dégagement 
d'hydrogène. 

Nous  devons  faire  remarquer,  en  outre,  que  la  présence  du 
chlore  libre,  de  l'acide  azotique,  de  l'acide  cblurique,  des  sels  de 
mercure  empêcherait  l'hydrogène  arsénié  de  se  former  dans  l'ap- 
pareil de  Marsh. 

Le  procédé  que  MM.  Flaudin  et  Danger  appliquent  à  ia  destruc- 
lion  des  matières  organiques,  cl  que  nous  avons  décrit  en  premier 
lieu,  est  celui  qui  a  élé  I.  plus  fréquemment  employé  danscesder- 

11  n'est  pas  à  l'abri  de  toute  objection,  cl  s'il  est  le  plus  commode, 
il  n'est  pas  le  plus  sûr,  comme  nous  l'avons  déjà  fait  remarquer. 
En  effet,  la  destruction  des  matières  organiques  par  l'acide  sulfu- 
rique penl  donner  lieu  a  la  perle  de  petites  quantités  d'arsenic, 
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lorsque  lo  mélange  renferme  du  sel  marin.  Or,  i!  en  est  presque 
toujours  ainsi.  Tous  les  liquides  de  l'économie  el  tous  les  tissus 
baignés  par  des  humeurs  renferment  du  chlorure  de  sodium;  les 
aliments  en  contiennent  toujours. 

On  comprend  que  par  la  réaction  réciproque  du  chlorure  de  so- 
dium, de  l'acide  arsénieux  et  de  l'acide  sulfuriquc,  du  chlorure 
d'arsenic  puisse  se  former  et  se  volatiliser,  dans  le  cas  ou  les  li- 
queurs sont  concentrées  et  renferment  beaucoup  d'acide  sulfurique. 
Un  grand  excès  d'eau  s'oppose  à  [a  formation  de  ce  chlorure; 
car  ou  sait  que  celui-ci  se  décompose  au  conlact  de  l'eau  en  acide 
arsénieux  el  en  acide  ch  kir  hydrique.  Mais  on  comprend  qu'on  ne 
puisse  pas  toujours  prévoir  et  préciser  les  circonstances  dans  les- 
quelles il  faudrait  se  placer  pour  éviter  la  formation  et  la  volatili- 
sation du  chlorure  d'arsenic. 

A  la  vérité,  on  a  propose,  pour  remédier  à  ce  grave  inconvé- 
nient, d'opérer  la  carbonisation  en  vase  clos  dans  une  cornue  de 
verre  munie  d'un  récipient  renfermant  de  l'eau.  Mais  il  est  à  re- 
marquer que  l'opération  s'exécute  mal  dans  un  vase  où  il  est 
impossible  de  remuer  les  matières  el  où  celles-ci  s'attachent  au 
fond  el  aux  parois.  On  obtient  difficilement  un  charbon  sec  et 
homogène,  et  il  passe  toujours  dans  le  récipient  des  produits  orga- 
niques erapyreumaliques.  En  un  mot,  cette  modification  dans 
la  manière  d'opérer,  tout  en  rendant  plus  sûr  le  procédé  de 
MM.  Flandin  et  Danger,  lui  enlève,  d'un  autre  côté,  une  partie  de 
ses  avantages,  en  le  rendant  moins  simple  et  moins  commode. 

deuxième  procédé. 
Destruction  des  matières  organises  à  l'aide  da  l'acide  chlorh;- 
drique  et  du  chlorate  de  potasse,  transformation  du  composa  arse- 
nical en  sulfure,  et  traitement  du  sulfura  d'arsenic.  —  Le  procédé, 
que  nous  allons  décrire  n'offre  poinl  les  inconvénients  que  nous 
venons  de  signaler.  Il  est  sûr  et  présenle,  en  outre,  cet  avantage 
marqué  de  s'appliquer  en  même  temps  à  la  recherche  des  poisons 
métalliques. 

Ou  ne  saurait  assez  insister  sur  ce  point.  Dans  les  recherches  de 
chimie  légale  il  ne  s'agit  point  toujours  de  résoudre  une  question 
spéciale  et  parfaitement  déterminée;  il  ne  s'agit  point  de  découvrir 
tel  ou  lel  poison  :  souvent  on  se  trouve  eu  face  de  l'imprévu  et  de 
l'inconnu.  Dans  ce  cas,  on  devra  choisir  de  préférence  les  mé- 
thodes les  plus  générales,  toutes  choses  étant  égales  d'ailleurs,  et 
parmi  les  procédés  sûrs,  ceux-là  seront  les  meilleurs  qui  s'appli- 
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qucront  à  la  recherche  du  plus  grand  nombre  de  poisons.  A  ce 

lilre  on  peut  recommander  le  ]>ru('cd<-  .suivant  : 

On  introduit  les  matières  dans  une  capsule  de  porcelaine  cl  on  y 
ajoute  de  l'acide  rhloriiydriqiie  pur  et  concentré  en  quantité  ù  peu 
près  équivalente  au  poids  des  matières  sèches.  Si  cela  est  néces- 
saire, on  ajoute  encore  de  l'eau  pure,  de  manière  à  réduire  le  tout 
en  une  bouillie  claire.  On  place  ensuite  la  capsule  sur  un  bain-marie 
et  on  y  introduit,  par  petite*  portions,  du  chlorate  de  potasse  pur. 
Chaque  addition  de  ce  sel  détermine  une  vive  effervescence  d'un 
gaz  jaune  (oxyde  de  chlore  mêle  d'acide  carbonique).  La  liqueur, 
d'abord  brune,  trouble  et  épaisse,  finit  par  se  colorer  en  jaune  et 
par  s'éclaircir,  et  ne  renferme  plus  alors  en  suspension  que  des 
matières  grasses  et  des  débris  de  tissus  décolorés  cf  parfaitement 
épuisés  de  matières  minérales.  Quand  ce  point  est  atteint,  onajoulc 
encore  quelques  grammes  de  chlorate  de  potasse  et  on  chaulfe  au 
bain-mario  jusqu'à  ce  que  toute  odeur  de  chlore  se  soit  dissipée. 
Alors  on  laisse  refroidir  cl  on  jellc  la  liqueur  sur  un  filtre  de  pa- 
pier blanc,  ou  bien  on  la  passe  à  travers  un  linge  neuf,  On  lave  le 
résidu  avec  de  l'eau  pure  et  on  réunit  les  eaux  de  lavage  au  liquide 
lui-même,  après  les  avoir  concentrées,  au  besoin,  au  bain-marie. 

On  comprend  aisément  le  but  de  cette  opération.  L'oxyde  de 
chlore  qui  se  forme  par  l'action  de  l'acide  chlorhydriquc  sur  le 
chlorate  de  potasse  attaque  et  détruit  avec  une  extrême  énergie 
les  matières  organiques.  Celles  qui  sont  dissoutes  dans  la  liqueur 
disparaissent  les  premières  ;  les  autres  sont  ramollies,  détruites  en 
partie,  et  dans  Ions  les  ras  décolorées  cl  épuisées.  1. 'arsenic,  ù  quel- 
que état  qu'il  se  trouve  dans  le  mélange,  se  dissout  a  l'état  d'acide 
arsénique.  A  la  température  où  l'on  opère,  et  en  raison  de  l'clat  de 
dilution  de  la  liqueur  acide,  aucune  portion  de  l'arsenic  uc  peut 
s'échapper  sous  forme  de  chlorure. 

11  s'agit  maintenant  de  concentrer  l'arsenic  et  de  le  séparer  du 
liquide  sous  forme  insoluble. 

Pour  cela,  on  introduit  la  liqueur  renfermant  l'acide  arsénique 
dans  un  matras  ou  dans  une  grande  fiole  a  fond  plat,  et  on  y  fait 
passer  longtemps  un  courant  lent  d'hydrogène  sulfuré  lavé  avec 
soin.  L'acide  arsénique  étant  décomposé  lentement  par  l'hydro- 
gène sulfuré,  il  est  bon  de  favoriser  eetic  décomposition  en  main- 
tenant la  liqueur  pendant  quelque  temps  â  ;ifi°  ou  60°. 

Quand  elle  est  refroidie,  on  continue  encore  à  faire  passer  le 
courant  de  gaz,  et  quand  elle  est  complètement  saturée  a  froid, 
on  l'abandonne  h  elle-même  pendant  2-1  heures,  après  avoir  pris 


DANS  LES  CAS  D'EMPO  1 SONN  LM  ENT . 


soin  de  boucher  le  vase  qui  la  renferme.  Si,  au  boni  de  ce  lemps, 
la  liqueur  n'exhalait  qu'une  faible  odeur  d'hydrogène  sulfure,  on 
la  soumettrait  de  nouveau  h  l'action  de  ce  gaz  et  on  l'abandon- 
nerait de  nouveau  à  elle- même,  autant  que  possible  à  une  tempé- 
rature supérieure  a  la  moyenne. 

Dans  ces  conditions,  tout  l'arsenic  est  précipité  a.  l'état  de  sul- 
fure, et  cette  précipitation  est  complète  si  l'opération  a  été  bien 
coaduile  et  si  la  liqueur  répand  une  lotte  odeur  d'hydrogène  sul- 
furé, Le  précipilé  esl  ordinairement  enlnré  en  jiiuue  plus  ou  moins 
foncé.  Mais  il  n'est  jamais  pur  ;  il  renferme  toujours  des  matières 
organiques,  quelquefois  d'aulies  sulfures,  tels  que  ceux  de  plomb, 
de  cuivre,  d'antimoine,  de  mercure,  lorsque  ces  métaux  se  trou- 
vaient dans  la  liqueur.  Bien  plus,  il  peut  arriver  que  le  précipité 
ne  renferme  ni  sulfure  d'arsenic,  ni  d'autres  sulfures,  et  qu'il  soit 
exclusivement  formé  par  du  soufre  et  des  malières  organiques.  i)e 
là  la  nécessité  absolue  de  le  soumeilre  a  un  examen  allentif. 

Traitement  du  sulfura  d'arsenic.  —  Pour  cela,  on  le  recueille  sur 
un  petit  filtre  et  on  le  lave  avec  de  l'eau  chargée  d'hydrogène  sul- 
furé. Quand  il  est  bien  rassemblé  au  fond  du  filtre,  on  bouche 
l'extrémité  de  l'entonnoir  avec  un  petit  bouchon  de  liège  et  on 
verse  sur  le  précipité  une  pctilc  quantité  d'eau,  puis  de  l'ammo- 
niaque, avec  laquelle  on  le  laisse  digérer  pendant  quelque  temps, 
en  ayant  soin,  si  cela  est  nécessaire,  de  le  diviser  cl  de  le  délayer 
a  l'aide  d'une  petite  barbe  de  plume  Irea-fine. 

I.c  sulfure  d'arsenic  se  dissuut  aiec  f.n  ilile  dans  ces  comblions; 
les  autres  sulfures  sont  insolubles',  Kn  laissant  écouler  la  liqueur 
on  les  relrouic  sur  le  Gltrc  cl  ou  pcul  ir.s  .-ouincltre  a  nu  csamea 

Apris  avoir  iasé  av.ee  de  l'eau  pure  le  résidu  insoluble  dans 

V.  ><:•  ique,  on  évapore  à  sirrilé  la  liqueur  lllliée  cl  les  eaux  de 

lavage,  dans  une  petit*  capsule  de  porcelaine,  que  l'on  chauffe  au 
bain-marie.  Le  sulfure  d'arsenic  reste.  Il  est  généralement  coloré 
en  brun  el  accompagné  de  matières  organiques  qui  se  sont  dis- 
soutes en  même  lemps  que  lui  dans  l'ammoniaque. 

Le  sulfure  d'arsenic  ainsi  oblenu,  el  encore  mélangé  de  matières 
organiques,  doit  être  converti  en  arsenic  métallique.  Parmi  les 
procédés  que  l'on  peut  employer  pour  arriver  à  ce  résultat,  nous 
citerons  les  suivants  : 

1.  Le  sulfure  d'antimoine  stul  peut  su  disnodre  011  P°lll°  quantité,  surtout  fi  lu 
|.  .  i:i(i,L.;  rtsil  tiK!  m:]  lù^nt  ■.]'!]  y  il  r;;.;'':  ut  .iii.iLr.;  ..t  mouiiiil       "H  i',i  tr  li  I  ■"■  [mi 
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1°  Oti  traite  ce  sulfure  d'arsenic,  dans  la  capsule  même  ou  il 
est  resté  après  l 'évapora tion  de  la  liqueur  ammoniacale,  par  l'acide 
azotique  fumant,  et  on  évapore.  Au  besoin,  on  répète  ce  traitement 
jusqu'à  ce  que  le  résidu  brun  soit  devenu  jaune.  On  ajoute  ensuite 
quelques  gouttes  d'une  solution  de  carbonate  de  soude  pur,  pour 
saturer  l'excès  d'acide,  et  on  mélange  le  tout  à  l'aide  d'une  ba- 
guette de  verre  avec  de  l'azotate  et  du  carbonate  de  soude  secs  et 
réduits  en  poudre  flne.  Ce  mélange  est  introduit  dans  un  petit 
creuset  de  porcelaine  que  l'on  chaude  ù  l'aide  d'une  lampe  à  esprit 
de  vin  ou  d'une  lampe  à  gaz,  d'abord  avec  précaution  pour  bien 
dessécher  la  matière;  puis  peu  à  peu  au  rouge.  La  matière  noircit 
d'abord,  se  décolore  ensuite  sans  déflagration,  et  Unit  par  fondre 
en  un  liquide  incolore. 

On  laisse  refroidir  cl  od  épuise  le  contenu  du  creuset  par  de 
l'eau  bouillante1.  On  introduit  la  solution  claire  dans  une  capsule, 
et  on  y  ajoute  aviT  pn'-r/uilioii  un  exci  s  d'aride  su  lin  ri  que  étendu. 
Il  se  produit  aussitôt  une  effervescence  duc  à  la  décomposition  de 
l'azotite  formé  et  du  carbonate  en  excès.  On  évapore  à  siccilé  la 
liqueur  acide  de  manière  à  chasser  la  totalité  de  l'acide  azotique 
qui  peut  rester. 

A  la  fin  de  l'opération  on  élève  la  température  jusqu'à  ce  que 
les  vapeurs  blanches  d'acide  sulfurique  commencent  à  paraître. 
Fuis  on  laisse  refroidir,  on  dissout  le  résidu  dans  l'eau  et  on  intro- 
duit la  solution,  qui  renferme  de  l'acide  arsénique,  dans  l'appareil 
de  Marsh. 

2"  Le  procédé  suivant  a  été  recommandé  par  M.  Frcsénius. 

On  traite  le  sulfure  d'arsenic,  dans  la  capsule  même  oiiil  est  resté, 
par  l'acide  azotique  fumant,  on  évapore  à  siccilé,  puis  on  humecte 
le  résidu  avec  de  l'acide  sulfurique  concentré  et  pur,  et  on  chauffe. 
Les  matières  organiques  qui  accompagnent  le  sulfure  d'arsenic 
impur  se  charbonnent.  Pour  compléter  leur  destruction,  on  porte 
la  température  de  la  capsule  vers  130  ou  200°.  Puis  on  laisse  re- 
froidir et  on  épuise  par  l'eau  bouillante.  Celte  solution,  qui  ren- 
ferme de  l'acide  arsénieux  ou  de  l'acide  arsénique  ou  un  mélange 
des  deux  acides,  peut  être  introduite  dans  l'appareil  de  Marsh. 

On  peut  aussi  évaporer  celte  solution  après  l'avoir  neutralisée 
par  le  carbonate  de  soude,  et  ajouter  au  résidu  sec,  qui  renferme  de 
l'arsénitc  ou  de  l'arséniate  de  soude,  du  carbonate  de  soude  el  du 

I.  Dan>  le  cil  où  le  iiilfure  d'araenic  renfermait  île»  tracei  de  lulfure  d'auti- 
muine,  celui-ci  rcite  iprés  le  traitement  par  l'esti  *  l'étal  d'anlimoniate  de  sniide 
insoluble. 
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cyanure  de  potassium.  On  emploie  ces  deux  derniers  sels  dans  les 
proportions  de  3  parties  du  premier  et  de  1  partie  du  second.  Après 
avoir  bien  mélangé,  on  introduit  le  tout  dans  un  tube  (/ig,  67),  on 
le  chauffe  dou- 
cement à  l'aide 
d'une  lampe  à 
esprit  de  vin 
dans  un  courant 
lent  d'acide  car- 
bonique ifig.  66); 
quand  toute 
l'humidité  est 
chassée,  on  por- 
te au  rouge  obs- 
cur la  partie  du 
tube  où  se  trou- 
ve le  mélange. 

«394), 


Fig:  eu. 


nul'  «lr  r»'taw  ■•>!  r*diiii  j-fn  l<  oiuuce 
orme  un  anneau  brillant  d'arsenic. 
3"  MM.  Fre&énius  et  Babo  recommandent  de  réduire,  dans  un 
courant  d'acide  carbonique,  le  sulfure  d'arsenic,  convenablement 
purifié,  par  un  mélange  de  cyanure  de  potassium  et  de  carbonate 
de  soude.  Ils  se  servent  de  l'appareil  représenté  fig.  66  et  67. 


Fiff.  07. 

M.  H.  Rose  a  fait  remarquer  que  le  sulfure  d'arsenic  n'est  pas 
complètement  réduit  par  le  cyanure,  de  potassium.  Indépendam- 
ment du  si  ill'n  cyanure  il  se  fumu1,  dans  celle  cimmslanci',  un 
sulfure  double  d'arsenic  et  de  potassium  sur  lequel  le  cyanure  est 
sans  action. 

On  peut  se  conlenler  d'introduire  le  mélange  au  fond  d'un  tube 


Fig.  tifl. 

construit  comme  le  montre  la  fig.  68,  cl  de  chauffer  l'extrémité  tlv 
ce  tube  à  l'aide  d'une  lampe  à  esprit  de  vin.  L'arsenic  réduit  lor- 

Le  procédé  de  réduction  que  nous  venons  de  décrire  donne  de 
bons  résultats,  mais  il  exige  une  main  exercée  aux  manipulations 
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délicates  de  la  chimie.  11  présente  d'ailleurs  cet  avantage  de  rendre, 
impossible  une  confusion  de  l'arsenic  avec  l'antimoine,  ce  dernier 
métal  ne  pouvant  pas  se  sublimer,  comme  l'arseuie,  dans  les  con- 
ditions indiquées. 

DE  QUELQUES  AUTRES  PROCÉDÉS  PROPOSÉS  POUR  LA  DESTRUCTION  UU  LA 
SÉPARATION   DES  MATIÈRES  ORUAMtHJES  ET   POU11   LA  HECHERCHE  DE 

Parmi  les  procédés  qui  ont  élé  proposés  pour  la  recherche  de 
l'acide  ursénieux  dans  les  cas  d'empoisonnements,  cl  spécialement 
pour  la  destruction  des  matières  organiques,  nous  mentionnerons 
encore  les  suivants  : 

I.  Destruction  des  matières  organiques  par  le  chlore.  —  M.  Jac- 
quelaiu  prescrit  de  l'aire  passer  pendant  plusieurs  heures  un  cou- 
rant de  chlore  lavé  à  travers  les  matières  animales,  préalablement 
divisées  cl  mises  en  suspension  dans  l'eau  (fig.  litî),  jusqu'à  ce  que 

elles  nient  pris  la 
hlancheur  du  ca- 
séum.  Lorsque  la 
liqueur  est  bien  sa- 
turée de  chlore,  on 
bouche  le  vase  qui 
renferme  la  ma- 
tière el  on  nban- 
donuc  le  tout  du 
jour  au  lendemain. 
Onjelle  ensuite  sur 

traite  la  liqueur 
par  l'acide  sulfureux  pour  réduire  l'acide  arséniqur  à  l'état  d'acide 
arsénieux,  on  fait  bouillir,  ou  laisse  refroidir;  puis  on  fait  passer 
un  effarant  d'hydrogène  sulfuré,  qui  précipite  du  sulfure  d'arsenic 
mêlé  de  matière  organique.  Par  un  frai  le  nie  ni  convenable,  celui-ci 
peut  être  réduit  en  arsenîe  (voir  pa^e  '.Ut)). 

Ce  procédé  donne  de  Irès-hons  résiillals,  mais  il  est  moins  com- 
mode que  celui  qui  consiste  à  détruire  la  matière  animale  par  un 
mélange  de  chlorate  de  potasse  cl  d'acide  l'hlorhydrique. 

II.  Destruction  dos  matières  organiques  par  l'eau  régale.  —  Ce 
procédé  a  été  recommandé  par  MM.  Midaimli  et  Sarzeaud.  il  rnn- 
sisle  0.  chauffer  les  matières  avec  de  l'eau  régale  dans  une  grande 
cornue  de  verre  munie  d'une  allonge  et  d'un  récipient  bien  re- 
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froidi  et  renfermant  de  l'eau;  l'arsenic  passe  à  la  distillation  &  l'état 
de  chlorure  d'arsenic,  qui  se  condense  et  est  décomposé  par  l'eau. 

III.  Destruction  des  matières  organiques  par  l'acide  azotique  et 
l'azotate  de  potasse.  —  Les  opérations  de  l'expertise  deviennent 
aussi  pénibles  que  difficiles  lurqu'il  s'agit  de  rechercher  la  présence 
de  l'arsenic  dans  des  cad.n  res  qui  fint  éle  enfouis  pendant  des  mois 
ou  îles  années,  el  <]\iu*  lesquels  il  est  impossible  de  séparer  du 

même  de  reconnaître  les  organes  intérieurs  profondément  altérés 
et  confondus  par  les  ravajtes  de  la  pulréfaeliou.  Dans  ce  cas,  il  esl 
souvent  nécessaire  de  traiter  la  niasse  entière  du  cadavre  pour  en 
extraire  l'arsenic  qui  y  esl  disséminé.  M.  Wœhler  recommande 
alors  d'opérer  comme  il  suit: 

On  introduit  les  parlïes  molles  dans  une  grande  capsule  île  por- 
eeiainc  placée  sur  un  bain  de  sable  et  on  les  arrose  avec  de  l'acide 
azotique  pur  el  concentré.  On  chauffe  en  remuant  constamment 
avec  une  baguette  de  verre,  jusqu'à  ce  que  les  matières  organiques 
soient  réduites  en  une  bouillie  jaune  homogène.  Après  avoir  saturé 
<;ellc-ci  par  une  solution  concentrée  de  potasse  ou  de  carbonate 
de  potasse  pur,  on  ajoute  encore  une  quantité  d'azotate  déno- 
tasse pur  cl  finement  pulvérisé,  à  peu  près  égale  au  poids  des 
parties  molles,  puis  on  évapore  à  siceité  et  on  introduit  le  résidu 
sec,  par  petites  portions,  dans  un  creuset  de  Hessc  volumineux, 
neuf,  et  qu'on  a  préalablement  chauffe  an  rouge  obscur.  La  ma- 
lieiv  organique  est  brûlée  a\ee  de  llaiirn  lio::.  el  1'arsemr.  s'il  ^  en 
a,  se  convertit  en  arséniale  de  putasse. 

On  doit  obtenir,  dans  cette  opération,  une  masse  blanche.  Si 

elle  était  noire,  ce  sérail  l'indice  d'une  combustion  incomplète 

par  suite  d'un  défaut  de  nitre,  et,  dans  ce  cas,  une  portion  de  l'ar- 
senic pourrait  se  volatiliser.  Il  est  donc  important  d'ajouter  assez, 
de  nitre  pour  opérer  une  combustion  complète.  D'un  autre  côté, 
il  est  bon  d'éviter  un  excès  de  ce  sel.  On  arrive  a  doser  convena- 
blement la  proportion  d'azotate  en  faisant  quelques  essais  préa- 
lables sur  une  petite  échelle. 

La  masse  blanche  résultant  de  la  déflagration  est  formée  par  un 
mélange  de  carbonate,  d'azolate  el  d'azolife  de  polasse  avec  une 
petite  quantité  d'arséiuale.  On  la  dissout  dans  la  plus  petite  quan- 
tité possible  d'eau  bouillante;  on  introduit  la  liqueur  dans  une 
capsule  de  porcelaine,  et  on  y  ajoute  avec  précaution  de  l'acide 
sulfuriqiie  pur,  jusqu'à  ce  qu'il  y  ait  un  excès  de  cet  acide.  On 
évapore  ensuite  a.  siceité  el  on  chauffe  jusqu'à  ce  que  la  totalité  de 
l'acide  azotique  soit  chassée. 
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Après  le  refroidisse  ment,  on  fait  digérer  le  sulfate  de  potasse 
obtenu  avec  une  petite  quantité  d'eau  froide,  on  filtre  el  on  lave 
la  masse  du  sulfate  de  potasse  à  plusieurs  reprises  avec  de  l'eau, 
de  manière  à  en  extraire  tout  l'arséniale.  Après  avoir  fait  passer 
de  l'acide  sulfureux  dans  la  solution,  on  fait  bouillir,  puis  on  laisse 
refroidir  et  on  y  dirige,  pendant  longtemps,  de  l'hydrogène  sulfuré. 
Il  se  précipite  du  sulfure  d'arsenic,  qu'on  traite  comme  on  l'a  indi- 
qué plus  haul. 

IV.  Traitement  par  l'acide  solforique  et  le  chlorure  da  sodium. 

—  On  sait  que  lorsqu'on  traite  par  l'aeide  snlfurique  un  mélange 
de  chlorure  de  sodium  et  d'aeide  arsénieux,  el  qu'on  chauffe,  il  se 
volatilise  du  chlorure  d'arsenic  (page  283). 

M.  Schneider  a  fondé  sur  cette  réaction  un  procédé  propre  a 
séparer  l'arsenic  des  matières  organiques  avec  lesquelles  il  est  mé- 
langé. On  introduit  les  substances  à  examiner  dans  une  cornue 
lubulée  et  on  y  ajoute  une  quantité  notable  de  chlorure  de  sodium 
fondu,  et  puis,  peu  à  peu,  par  un  tube  de  sûreté,  de  l'acide  sul- 
furique  pur  et  concentré  (fig.lft).  On  distille  en  recueillant  les  pro- 


duits dans  un  récipient  bien  refroidi,  auquel  on  adapte  un  tube  à 
trois  boules.  Ce  tube  renferme  de  l'eau  pure.  Il  faut  avoir  soin  de 
maintenir  dans  la  cornue  un  excès  de  chlorure  de  sodium  :  un 
excès  d'acide  sulftirique  serait  nuisible,  puisqu'il  ne  manquerait 
pas  de  donner  lieu  à  la  formation  d'acide  sulfureux,  surtout  vers 
la  Un  de  l'opération,  lorsque  la  liqueur  devient  très-concentrée.  Le 
chlorure  d'arsenic  étant  décomposé  par  l'eau  et  ne  pouvant  pas  se 
former,  par  conséquent,  en  présence  d'une  grande  quantité  d'eau. 
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il  convient  de  concentrer  par  la  distillation  le  liquide  à  examiner 
dans  le  cas  où  il  serait  trop  étendu.  Cette  opération  doit  être  faite 
en  plaçant  la  cornue  dans  un  bain  de  sable.  Lorsqu'on  juge  la  con- 
centration suffisante,  on  ajoute  le  chlorure  de  sodium  et  on  distille 
avec  de  l'acide  sulfurique  pur. 

Le  produit  de  la  distillation  est  un  liquide  saturé  d'acide  chlor- 
bydrique  et  renferme  du  chlorure  d'arsenic  ou  de  l'acide  arsé- 
nieux, provenant  de  sa  décomposition  par  l'eau.  On  l'étend  d'eau, 
on  y  ajoute  le  liquide  contenu  dans  le  tube  ù  boules,  puis  on  y 
fait  passer  un  courant  d'hydrogène  sulfuré.  Le  sulfure  d'arsenic 
est  transformé  par  l'acide  azotique  en  acide  arsénieux,  et  celui-ci 
est  introduit  dans  l'appareil  de  Marsh  ou  réduit  par  le  cyanure  de 
potassium  (page  311). 

H.  S.  Rose,  dont  l'autorité  en  pareille  matière  est  si  justement 
reconnue,  affirme  que  le  procédé  de  M.  Schneider  donne  de  bons 
résultats.  11  peut  être  tres-convenable,  en  effet,  lorsqu'il  s'agit  de 
retirer  l'arsenic  des  aliments  ou  du  contenu  du  tube  digestif.  Mais 
on  ne  saurait  affirmer,  sans  avoir  vérifié  le  fait  par  l'expérience, 
qu'il  pourrait  s'appliquer  aussi  à  la  recherche  de  très-petites  quan- 
tités d'acide  arsénieux  qui  auraient  pénétré  par  absorption  dans 
les  organes  intérieurs  tels  que  le  foie. 

de  quelques  questions  relatives  a  l'empoisonnement 
par  l'acide  arsénieux. 

Avant  de  quitter  ce  sujet,  nous  devons  traiter  sommairement 
de  quelques  questions  qui  ont  été  agitées  dans  les  débats  concer- 
nant les  empoisonnements  par  l'acide  arsénieux.  Parmi  ces  ques- 
tions il  en  est  une  surtout  qui  a  attiré  l'attention  des  hommes  com- 
pétents en  pareille  matière  '.  Elle  est  relalive  à  la  présence  de 
l'arsenic  dans  certains  terrains.  On  a  reconnu,  à  plusieurs  reprises, 
que  les  terres  des  cimetières  dans  lesquelles  étaient  enfouis  des 
cadavres  renfermaient  de  petites  quantités  d'arsenic,  qui  y  est 
peut-être  contenu  à  l'élai  il  arsématc  de  chaux.  Ce  sel  est  inso- 
luble dans  l'eau,  Il  est  vrai  qu'il  pourrait  se  dissoudre  dans  l'eau 
chargée  d'acide  carbonique.  Mais  il  n'existe  dans  la  science  au- 
cun fait  qui  permette  de  conclure  qu'un  composé  arsenical  con- 
tenu dans  la  torre  a  l'état  insoluble  ail  été  dissous  el  entraîné  par 
les  eaux  d'infiltration  jusque  dans  l'intérieur  d'une  bière.  Si  donc, 

I.  Voir  Orflla  Traité  de  toxicologie.  S"  Mi  [ion  t.  |  p.  518. 
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la  bière  étuiiL  intacte,  cm  rencontrait  une  quantité  notable  d'arsenic 
dans  le  cadavre,  quand  bien  même  la  terre  du  cimetière  en  four- 
nirait des  tcaces,  on  pourrait,  sinon  affirmer  d'une  manière  abso- 
lue, du  moins  regarder  comme  infiniment  probable  la  présence  de 
l'arsenic  dans  le  cadavre.  Et  ces  présomptions  se  change  rai  enl  en 
certitude  si  l'on  parvenait  à  découvrir  l'arsenic  dans  les  organes 
intérieurs,  dans  le  foie  et  surtout  dans  le  cerveau,  protégé  contre 
les  infiltrations  par  la  boite  osseuse  du  crâne. 

L'expert  devrait  se  montrer  plus  réservé  dans  les  crus  où  il  aurait 
retiré  du  l'arsenic  de  restes  enfouis  depuis  Imideiuns  i'.mi--  le  .-ciu 
d'une  terre  reconnue,  arsenicale,  et  qui  aurait  pu  pénétrer  jusque 
vers  le  cadavre  par  les  brèches  du  cercueil  entamé  par  la  putré- 
faction. 

Dans  ce  cas,  l'examen  des  organes  intérieurs,  s'ils  existent,  cl 
particulièrement  celui  du  cerveau,  acquièrent  une  haute  impor- 
tance au  point  de  vue  des  conclusions. 

On  a  agité  et  résolu  affirmativement  la  question  de  savoir  si  un 
cadavre  rcnlVmiant  de  l'arsenic  et  .se  tnmvaiil  dans  un  étal  de 
putréfaction  complète,  el  en  contact  avec  la  terre,  a  pu  céder  a 
celle-ci  une  quantité  appréciable  d'arsenic.  Un  comprend  qu'il 
puisse  eu  Cire  ainsi  et  qu'il  soit  possible  de  s'assurer  que  l'arsenic 
qu'on  aurait  trouvé  dans  une  terre  provient  d'une  telle  source,  en 
examinant,  non- seulement  la  terre  recueillie  uu-dessous  du  ca- 
davre, mais  encore  celle  qui  si'  trouve  a  une  certaine  dislance  à 
côté  et  au-dessus.  Si  celte  dernière  se  trouvait  exempte  d'arsenic, 
l'autre  ne  pourrait  en  contenir  qu'a  la  condition  de  l'avoir  em- 
prunté  au  cadavre. 

Le  procédé  suivant  peut  être  employé  pour  constater  la  présence 
de  l'arsenic  dans  une  terre  : 

On  introduit  celle-ci,  après  l'avoir  convenablement  divisée,  dans 
une  grande  capsule  de  porcelaine;  on  la  délaye  dans  de  l'eau,  de 
manière  a  former  une  bouillie  claire,  puis  on  ajoute  une  quantité 
de  potasse  caustique  pure  suffisante  pour  rendre  la  liqueur  forte- 
ment alcaline.  On  purfe  ensuite  à  I  ebullilion  el  on  fait  bouillir  la 
liqueur  pendant  une  demi-heure  en  remuant  constamment.  On 
jette  ensuite  le  tout  sur  une  toile  et  on  lave  le  résidu  avec  de  l'eau. 
La  liqueur  et  les  eaux  de  lavage  réunies  sont  sursaturées  par  l'acide 
sulfurique  pur  et  filtrées  au  besoin  ;  la  solution  est  évaporée  à  sic- 
cité,  cl  le  résidu  est  porté  dans  la  capsule  à  une  température  suf- 
fisante pour  détruire  les  matière*  o forniques.  Ou  épuise  ensuite 
ce  résidu  par  une  quantité  d'eau  bouillante  aussi  petite  que  pos- 
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sible;  on  filtre  fi  chaud  et  on  fait  cristalliser  la  majeure  parlie  du 
sulfate  de  potasse. 

L'arsenic  csl  contenu  dans  les  catix-incrcs.  On  peut  introduire 
celles-ci  direclemcnl  dans  1  "app;i l'ci I  de  Marsh:  mais  il  vaul  mieux 
1rs  traiter  par  l'hydrogène  sulfuré,  de  manière  a  obtenir  du  sul- 
fure d'arsenic  dont  on  extrait  l'arsenic  parles  méthodes  indiquées. 

Voici  un  dernier  point  qui  ne  doil  pas  échapper  à  l'attention 
des  experts  : 

On  a  pu  administrer  à  un  individu  avant  sa  mort  des  médica- 
ments arsenicaux  ou  des  préparations  renfermant  rte  l'arsenic  à 
l'état  ri 'impuret6. 

Dans  !e  premier  eas,  il  est  évident  que  l'analyse  chimique  seule  ne 
pont  fournir  que  de.*  données  insuffisantes  pour  résoudre  la  ques- 
tion de  savoir  s'il  y  a  eu  empoisonnement  ou  non,  Cl  qu'il  faut 
recourir  pour  la  solution  d'une  question  aussi  délicate  à  des  con- 
sidérations étrangères  au  domaine  de  la  chimie  '. 

Mais  il  peut  arriver  qu'on  ail  administre  a  un  individu  supposé 
empoisonné  par  l'acide  arsénieux  îles  préparations  renfermant,  h 
l'état  d'impureté,  rte  l'acide  arsénieux.  On  sait,  par  exemple,  que 
certaines  préparations  luiliuionialcs  renferment  de  l'arsenic.  On 
suppose  qu'un  individu  ait  succombé  après  avoir  ingéré  une  telle 
préparation  :  il  pourra  arriver  qu'on  relire  du  contenu  de  son  tube 
digestif  de  l'antimoine  et  de  l'arsenic. 

Ce  résultat  pourrait  occasionner,  <ic  la  part  rte  l'expert,  de 
graves  erreurs  si  celui-ci  n'analysait  pas  avec  soin  la  préparation 
anlimoniale  en  question. 

Le  colcothar  ou  même  l'hydrate  de  sesquioxyde  de  fer  qu'on  a 
pu  administrer  comme  contre-poison  peut  renfermer  de  petites 
quantités  d'arsenic.  On  conçoit  donc  que  si  l'on  avait  retiré  de  l'ar- 
senic iiei  canal  rliErestir  d'un  individu  ipii  aurai!  pris  du  ndeabar 
ou  du  sesquioxyde  de  fer  hydraté,  il  serait  nécessaire  de  prouver 
que  cet  arsenic  ne  provient  pas  du  coulrc-poison  ferrugineux.  Celui- 
ci  renfermant  l'arsenic  ù  l'état  insoluble,  on  peut,  scion  le  conseil 
d'Orfila,  épuiser  la  matière  des  vomissements  ou  le  contenu  de 
l'estomac  par  l'eau  bouillante,  llltrer,  et  faire  passer  à  travers  la 
liqueur  filtrée  un  courais!  d'hydrogène  sulfuré. 

Le  précipité  obtenu,  qui  peut  renfermer  du  sulfure  d'arsenic, 
devra  être  traité  successivement  par  l'aride  azotique  et  par  l'acide 
sulfurique  selon  le  procédé  indiqué  a  la  page       et  le  produit  de 

I.  Voir  Orfili,  Traité dttacttotngie.  t'MHïnn,  1. 1,  p. 
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ces  opérations  devra  Cire  introduit  dans  l'appareil  de  Marsh.  Si 
l'on  obtenait  de  l'arsenic  dans  ces  conditions,  on  pourrait  en  tirer 
la  conclusion  certaine  que  ce  poison  ne  provient  pas  de  la  prépa- 
ration ferrugineuse.  Dans  tous  les  t'as,  il  sera  nécessaire  de  sou- 
mettre ces  préparations  à  l'analyse  pour  s'assurer  s'ils  sont  exempts 
ou  non  d'arsenic. 

Préparations  arsenicales  toxiques,  autres  que  l'acide  arsénieux 
—  Indépendamment  de  l'acide  arsénieux,  nous  devons  citer 
comme  toxiques  les  préparations  arsenicales  suivantes  : 

L'arsénile  de  potasse.  —  Ce  sel  est  contenu  dans  la  teinture  arse- 
nicale de  FovIit,  qui  constitue,  à  vrai  dire,  une  solution  aqueuse 
11'arséiiili'  de  pi>las;-r  annualisée  avee  une  pelile  i|ii;inlilii  d'esprit 
de  lavande  composé  ou  d'alcool  de  mélisse.  L'arsénite  de  potasse 
agit  comme  l'acide  arsénieux  lui-même. 

L'arsénite  de  cuivre  ou  vert  de  Scheele.  —  C'est  le  précipité  vert 
que  l'on  obtient  en  traitant  une  solution  de  sulfate  de  cuivre  par 
une  solution  d'arsénile  de  pillasse.  Soumis  ;\  l'ébullition  avec  de 
la  potasse  caustique,  il  si'  transforme  en  arséniàtc  de  potasse,  que 

vreux.  Projeté  sur  îles  charbons  ardents,  il  répand  des  vapeurs 
blanches  et  une  odeur  arsenicale. 

On  s'est  quelquefois  servi  de  ce  sel  pour  colorer  des  bon- 
bons. 

Vert  de  Schweinfurt.  —  C'est  un  acéto-arsénile  de  cuivre  dont 
nous  traiterons  dans  le  tome  II  de  cet  ouvrage,  en  faisant  l'histoire 
des  acétates.  Il  est  très-vénéneux  et  a  souvent  donné  lieu  à  des 
accidents. 

L'acide  arsenique  et  les  arséniates  solubles.  —  Nous  avons  déjà, 
indiqué  les  propriétés  vénéneuses  de  l'acide  arsénique.  Ajoutons 
que  l'on  a  signalé  des  cas  d'empoisonncmenls  par  l'arséniale  de 
potasse. 

Leréalgar  et  l'orpiment  naturel  peuvent  être  administrés  à  haute 
dose  il  des  chiens  sans  qu'il  en  résulta  aucune  incommodité  pour 
ces  animaux  (itenaul!)-  H  n'en  csl  pas  ainsi  du  sulfure  d'arsenic 
jaune  artificiel  que  l'on  oblient  en  chauffant  du  soufre  avec  de 
l'acide  arsénieux.  Celle  pn'pandimi  renferme,  toujours  de  l'acide 
arsénieux  et  constitue  un  poison  énergique. 

Le  sulfure  d'arsenic  artificiel  et  Ires-diviaé  que  l'on  obtient  en 
décomposant,  par  l'hydrogène  sulfure,  une  solution  d'acide  arsé- 
nieux, possède  aussi  des  propriétés  toxiques.  On  a  empoisonné 
des  chiens  en  inlrodnis.'uil  dans  M'iir  estomac  ce  sulfure,  bien  lavé, 
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ou  même  en  l'appliquant  sur  le  lissu  cellulaire  de  la  partie  interne 
de  la  cuisse  de  ce."  animaux. 

On  a  quelquefois  rencontré  du  sulfure  d'arsenic  jaune  dans  les 
intestins  d'individus  qui  avaient  été  empoisonnés  par  l'acide  arsé- 
nieux.  Évidemment  ce  sulfure  rivait  été  formé  par  suite  de  la  dé- 
composition de  cet  acide  par  rhyclrojîcne  sulfuré  dégagé  dans  ies 
intestins. 

CARBONE 

I.e  carbone  des  chimistes  est  le  charbon  pur.  Tout  le  monde 
connaît  la  substance  noire,  friable,  légère,  absolument  fixe,  inal- 
térable à  l'air- à  la  température  ordinaire,  mais  combustible  lors- 
qu'on la  chauffe,  qui  résulte  de  la  caleination  en  vase  clos  des  ma- 
tières organiques  et  particulièrement  du  bois.  Mais  il  s'en  faut  que 
ces  caractères  soient  toujours  ceux  que  revêt  le  carbone.  La  nature 
nous  offre  ee  corps  en  des  états  si  divers,  et  l'art  nous  le  procure 
sous  des  formes  si  distinctes,  qu'il  est  impossible  d'appliquer  une 
description  générale  à  toutes  les  variétés  connues  île  carbone.  Ouoi 
de  plus  différent,  eu  effet,  sous  le  rapport  de  l'aspect  et  des  pro- 
priétés physiques,  que  la  suie  que  laisse  déposer  une  llamme  fuli- 
gineuse, ou  le  charbon  de  bois  poreux,  léger  et  opaque,  et  cette 
substance  dure,  dense,  transparente,  que  nous  trouvons  dans  la 
nature  sous  forme  de  diamant.  Kl  pourtant  ces  corps  ne  sont  es- 
sentiellement formés  que  par  une  seule  substance,  le  carbone;  ils 
se  rapprochent  par  ce  caractère  chimique  l'o ml. immolai,  de  se  con- 
sumer dans  l'oxygène  à  une  haute  température  pour  former  un 
seul  et  même  produit,  l'acide  carbonique.  Avant  d'étudier  les  pro- 
priétés chimiques  du  carbone,  nous  aurons  donc  a  faire  connaître 
les  divers  étals  physiques  qu'il  peut  affecter  et  qui  présentent  les 
plus  curieux  exemples  de  dimurphisine.  Nous  décrirons  sommai- 
rement le  diamant,  le  graphite,  la  bouille,  le  charbon  de  bois,  le 
charbon  animal  et  le  noir  de  fumée. 

Diamant.  —  On  le  trouve  dans  certains  terrains  d'alluvion  prove- 
nant de  la  désagrégation  de  roches  anciennes.  Ses  principaux  gise- 
ments sont  au  Brésil  et  aux  Indes,  principalement  dans  le  royaume 
de  Golconde  et  dans  l'Ile  de  Bornéo.  Un  le  sépare,  par  ic  lavage,  du 
sable  et  d'autres  débris  minéraux  au  milieu  desquels  il  est  dissû- 

Les  diamants  naturels  sont  quelquefois  transparents  et  réguliè- 
rement cristallisés.  Leur  forme  est  l'octaèdre  régulier,  ou  les  me- 
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diticalinns  qui  i  n  <lén\vul.  L'une  de  ces  mijriificaliiiiis,  qu'un  ren- 
contre assez  fréquemment  sur  lu  diamanl  est  le  iriakisoelaèdre , 
qui  représente  uu  octaèdre,  dont  chaque  face  est  devenue  la  base 
d'une  pyramide  tri  a  roulai  ce.  Les  sommets  des  angles  solides  sont 
ordinairement  éuwussés,  ce  qui  arrondit  les  faces  et  courbe  tes 
arêtes. 

Ordinairement  iueulores,  les  diamants  saut  quelquefois  colorés 
en  jaune,  en  rose,  en  vert,  en  bleu  ou  en  noir.  Le  plus  souvent  ils 
sont  recouverts ,  à  l'état  brut,  d'une  croûte-  opaque. 

Le  diamant  conduit  mal  la  chaleur  el  l'électricité.  Sa  densité 
varie  de  3,50  a  3,33.  C'est  le  plus  dur  de  tous  les  corps  connus,  cl 
l'on  ne  peut  le  tailler  et  le  polir  qu'avec  sa  propre  poussière.  C'est 
aussi  le  plus  transparent.  Il  réfracte  el  disperse  fortement  la  lu- 
mière. S  "appuyant  sur  ce  fait,  .Newton  soupçonna  que  le  diamant 
devait  Ctrc  un  corps  combustible.  Celle  propriété  a  été  constatée 
pour  la  première  fois  en  lti',11  par  les  académiciens  rie  Florence, 
qui  brûlèrent  un  diamant  qu'ils  avaient  exposé  au  foyer  d'un 
miroir  sphérique.  Lavoisier  répéta  l'expérience  el  montra  le  pre- 
mier que  le  gaz  qui  résulte  de  la  combustion  du  diamanl  est 
identique  avec  celui  que  produit  la  combustion  du  charbon  ordi- 
naire. Il  en  conclut  que  le  diamant  est  du  charbon  pur.  Davy 
montra  plus  tard  qu'en  brûlant  dans  l'oxygène,  le  diamant  donne, 
comme  le  carbone,  un  volume  d'acide  carbonique  égal  au  volume 
rie  l'oxygène  disparu. 

Lorsqu'on  expose  le  diamant  a  la  température  élevée  qui  se  pro- 
duit entre  les  deux  cônes  de  charbon  d'une  pile  de  Bunsen,  il  se 
boursoufle  rapidement  el  se  partage  en  plusieurs  fragments.  Après 
le  refroidissement  il  est  devenu  noir  et  friable  o!  s'est  converti  en 
une  matière  analogue  au  coke  (Jacquelain). 

L'expérience  inverse  a  été  tentée,  mais  elle  a  réussi  fort  incom- 
plètement. On  a  placé  à  la  partie  inférieure  de  l'œuf  électrique  un 
cylindre  de  charbon  pur,  et  à  ia  partie  supérieure  un  faisceau  de 
fils  de  platine  très-déliés,  puis  on  a  l'ail  passer  dans  l'œuf,  pendant 
plusieurs  mois,  les  décharges  d'un  appareil  d'induction,  de  telle 
sorte  que  le  charbon  fût  placé  dans  la  partie  rouge  el  le  platine 
dans  la  partie  violette  de  l'arc.  Peu  à  peu  les  fils  de  platine  se  sont 
couverts  d'une  poussière  noire,  dans  laquelle  on  a  cru  reconnaître 
a*n  microscope  des  octaèdres  tronqués,  noirs,  el  des  octaèdres 
d'un  blanc  opaque.  On  a  constaté  que  celle  poussière,  mêlée  aver 
une  petite  quantité  d'huile,  pouvait  polir  le  rubis. 

Lorsqu'on  brille  ries  diamants  au  moyen  de  l'oxygène  dans  des 


CARBONE. 


3Î1 


nacelles  de  platine,  ils  hissent  une  petite  quantité  tic  cendres,  or- 
dinairement brunes,  et  qui  renferment  des  parcelles  de  quartz 
brillantes  et  colorées  par  de  l'oxyde  de  fer.  Une  circonstance 
digne  de  remarque,  c'est  que  les  cendres  du  diamant  offrent  quel- 
quefois un  aspect  cellulaire  ou  réticulé.  On  y  distingue  parfois 
comme  des  maille?  hexagonales.  Celle  circonstance,  jointe  à  d'au- 
tres considérations,  a  fait  penser  que  le  diamant  s'est  formé  par 
voie  humide  et  par  la  décomposition  de  matières  organiques  (Lic- 
big,  lirewster). 

Le  plus  gros  diamant  taillé  esl  le  lièrent,  qui  pèse.  !37  carats  '. 
L'Étoile  du  Sud  pèse  123  carats.  Le  Kohi-Noor  pesé  103  carats. 

Ou  rencontre  des  diamants  qu'un  ne  peut  [ailler.  On  les  nomme 
diamants  de  nature.  On  trouve  aussi  des  masses  noires,  amorphes, 
offrant  la  dureté  du  diamant  et  qu'on  désigne  sous  le  nom  de  dia- 
mants carboniques. 

Graphite  et  plombagine. — On  nomme  ainsi  une  variété  de  carbone 
cristallin,  dense,  offrant  l'éclat  métallique  et  une  cuuleur  d'un  gris 
d'acier.  La  plombagine  ou  mine  de  plomb  se  trouve  disséminée  dans 
les  terrains  [triniitits  cl  se  piesenlc  quelquefois  sons  l'orme  île  pe- 
tites paillettes  hexagonales  d'un  gris  d'acier.  Les  masses  de  plom- 
bagine peuvent  cire  rayées  par  l'ongle.  Klles  laissent  sur  les  duigls 
des  taches  et  sur  le  papier  une  trace  d'un  gris  noir.  C'est  la  ma- 
tière qui  sert  à  la  fabrication  des  crayons.  Sa  densité  est  =  2,20. 

Le  graphite  peut  être  obtenu  artificiellement.  La  fonte  de  fer 
possède  la  propriété  de  dissoudre,  ù  une  très-haute  température, 
du  charbon,  et  de  le  laisser  déposer,  en  partie,  par  un  refroidisse- 
ment lent.  Aussi  on  trouve  quelquefois  dans  l'épaisseur  ou  à  la 
surface  des  masses  de  foule  qui  se.  sont  refroidies  lentement,  des 
lames  hexagonales  d'un  charbon  dense  et  brillant,  qui  n'est  autre 
chose  que  du  graphite.  M.  IL  Deville  a  formé  du  graphite  en  fai- 
sant passer  des  vapeurs  de  chlorure  de  carbone  sur  do  la  fonte 
portée  au  ronge  vif  dans  un.;  petite  nacelle  de  charbon  de  cornue, 
placée  elle-nièine  dans  un  tuhe  eu  porcelaine.  Le  chlore  du  chlo- 
rure de  carbone  s'élant  porté  sur  le  fer,  il  s'est  formé  du  chlorure 
de  Ter  volatil,  et  le  charbon  du  chlorure  de  carbone  s'est  dissous 
dans  lu  fonte.  Celle-ci  est  devenue  de  plus  en  plus  riche  en  car- 
bone; ce  corps  a  fini  par  rester  à  l'étal  cri>lallin,  tout  le  fer  ayant 
disparu. 

Lorsqu'on  chauffe  le  graphite  naturel  avec  de  l'acide  sulfnriqne 
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et  une  petite  quantité  de  chlorate  de  potasse  jusqu'à  ce  que  le  gaz 
oxyde  de  chlore  ail  cessé  de  se  dégager,  et  qu'on  lave  ensuite  la 
masse  avec  de  l'eau,  on  obtient  un  produit  qui  a  subi  un  change- 
ment moléculaire  curieux.  t'haulfé  ;m  rouge,  il  augmente  considé- 
rablement de  volume  et  se  réduit  en  une  poudre  d'une  ténuité" 
extrême  (Brodie). 

En  soumettant  plusieurs  fois  le  graphite  a  l'action  oxydante  de 
l'acide,  sulfurique  et  du  chlorate  de  potasse,  M.  Brodie  a  Uni  par  le 
transformer  en  line  matière  jaune,  crisialline,  acide,  qu'il  a  dési- 
gnée sous  le  nom  d'acide  graphitique.  11  admet  que  le  graphite  y 
existe  comme  tel,  avec  nu  poids  alomique  particulier  (:t:j)  dilféren! 
de  l'équivalent  du  carbone  (<i). 

Anthracite,  houille,  coke.  —  On  trouve  dans  la  nature  une  variété 
particulière  de  charbon  dense,  compacte,  d'un  noir  brillant,  peu 
combustible  et  qu'un  désigne  sous  le  nom  A'anlhraciU.  Cette  sub- 
stance renferme  environ  !)(!  à  !)2  "/„  de  carbone. 

La  houille  est  un  combustible  minéral  formé,  comme  l'anthra- 
cite, par  suite  de  la  décomposition  de  matières  ligneuses,  dans  des 
circonstances  qui  ne  sont  pas  encore  bien  connues.  Mais  elle  est 
de  formation  plus  récente,  moins  compacte,  moins  riche  eu  car- 
bone et  plus  combustible  que  l'anthracite.  Lorsqu'on  la  calcine  en 
vase  clos,  elle  laisse  dégager,  d'une  part,  des  gaz  combustibles 
doués  d'un  grand  pouvoir  éclairant,  et,  de  l'autre,  des  produits 
liquides  qui  se  partagent  en  deux  couches.  L'une  est  aqueuse  et 
ammoniacale,  l'autre  est  formée  par  du  goudron.  Le  résidu  de  la 
calcinai  ion  de  la  houille  porte  le  nom  de  cok  e.  Les  parois  inté- 
rieures des  cylindres  de  fonte  où  l'on  distille  la  houille  se  revê- 
tent d'une  couche  compacte  d'un  charbon  gris,  dense,  dur,  so- 
nore, bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l'électricité.  C'est  le  cflur- 
bon  des  cornues  à  gaz.  11  provient  de  la  décomposition  ignée  de 
carbures  d'hydrogène  riches  en  carbone,  carbures  que  la  houille 

Lorsqu'on  dirige  la  vapeur  d'un  .semblable  carbure  d'hydrogène, 
de  l'essence  de  térébenthine,  par  exemple,  a  travers  un  tube  de 
porcelaine  fortement  rougi  au  feu,  il  s'y  dépose  du  carbone  sous 
forme  d'un  enduit  gris,  doué  de  l'éclat  métallique  du  cûlé  où  il  ré- 
vélait la  surface  de  la  porcelaine. 

Charbon  de  bols.  —  Le  bois  carbonisé  en  vase  clos  laisse  un  ré- 
sidu qui  est  le  charbon  ordinaire.  On  le  prépare  en  grand  par  deux 
procédés,  la  carbonisation  en  meules,  qui  s'exécute  dans  les  forêts, 
et  la  distillation  en  vase  clos.  Tout  le  monde  en  connaît  l'aspect  el 
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les  principales  propriétés.  A  la  ditlérence  des  charbons  denses  cris- 
Lillins  dont  le  ifi;irn;ir)[  til  le  graphite  sont  les  types  et  dont  se  rap- 
prochent l'anHicai'itc  et  lu  charbon  des  eornues  à  gaz,  le  charbon  de 
bois,  complètement  amorphe,  est  mauvais  conducteur  de  la  cha- 
leur cl  de  l'électricité,  il  est  cassant  et  sonore.  Sa  densité  n'est  que 
de  1,57  environ,  il  es|  d'autant  plus  eomhnsiible  qu'il  est  plus  lé- 
ger. Sa  combustion  laisse  1  à  2  °/„  de  cendres  principalement  for- 
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le  carbonate  de  chaux  et  le  carbonate  de  potasse. 

Hoir  de  famée.  —  Lorsqu'on  écrase  une  flamme  IrÈs-éclairante, 
celle  d'une  bougie,  par  exemple,  avec  une  soucoupe  de  porce- 
laine, celle-ci  se  couvre  de  taches  noires.  C'est  du  charbon  très- 
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Le  noir  de  fumée  n'est  point  du  carbone  pur.  11  renferme  des 
parties  goudronneuses  et  même  des  matières  salines  entraînées. 
Mais  il  suffit,  pour  le  débarrasser  de  ces  impuretés,  de  le  calciner 
en  vase  clos  et  de  le  soumettre  ensuite  a  des  lavages  à  l'acide 
chldrhydriipic  étendu  cl  liualenient  à  l'eau  pure. 

La  suie  qui  s'atfachc  à  nos  cheminées  a  une  origine  et  une  com- 
position analogues  à  celles  dit  noir  de  fumée. 

Charbon  animal.  —  La  calci nation  on  vase  clos  des  matières  ani- 
males, telles  que  le  sang,  les  débris  de  peau,  la  corne,  les  os,  laisse 
pour  résidu  un  charbon  qu'un  désigne  sous  le  nom  de  noir  animal, 
el  dont  on  fait  un  grand  usage  comme  décolorant.  Le  charbon  d'os 
OU  le  noir  d'ivoire  est  le  plus  employé.  Les  os  renferment,  indé- 
pendamment du  phosphate  (-1  du  carbonate  de  chaux,  qui  en  for- 
ment la  charpente  minérale,  divers  éléments  organiques  qui  s'y 
distribuent.  Après  leur  ealcînation  en  vase  clos,  le  résidu  de  sels 
minéraux  reste  imprégné  de  charbon  provenant  de.  la  destruction 
des  matières  organiques.  Ce  n'est  donc  point  du  charbon  qu'on 
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obtient  ainsi,  mais  un  mélange  de  matières  minérales  et  de  char- 
bon, matière  très-poreuse  et  dans  laquelle  le  charbon  se  trouve 
dans  un  certain  état  de  division.  Celle  condition  explique  les  pro- 
priétés particulières  du  charbon  animal.  Le  noir  d'os  csl  sous 
forme  de  graios  ou  en  poudre.  I!  est  souvent  nécessaire  d'en  ex- 
traire les  parties  minérales.  On  y  arrive  facilement  en  l'épuisant 
par  l'acide  chlorhydriquc  éfendu  d'eau,  qui  dissout  le  carbonate 
et  le  phosphate  de  chaux,  cl  en  le  soumettant  ensuite  à  des  lavages 
a  l'eau.  Le  charbon  ainsi  purifié  porte  le  nom  de  charbon  animal 
laié. 

Pacultè  d'absorption  du  charbon.  —  Les  charbons  Amorphes  pos- 
sèdent la  propriété  d';tb>i>rbiT  des  gaz,  des  liquides  et  des  solides. 
C'est  à  cette  faculté  d'absorption  que  se  rattachent  les  propriétés 
décolorantes  et  désinfectantes  du  charbon,  propriétés  dont  on  lire 
un  si  grand  parti. 

Le  charbon  de  bois  absorbe  les  gaz,  et  les  absorbe  inégalement  ; 
en  général,  les  plus  solublcs  sonl  aussi  ceux  qui  sont  condensés  en 


qu'on  l'introduise  cnstiile  dans  une  épi  ouvrtlr  remplir  de  gaz  chlor- 
hydriquc ou  de  gaz  ammoniac,  on  verra  aussitôt  ces  gaz  disparaître 
et  le  mercure  remonter  rapidement  dans  i'éprouveltc.  Le  tableau 
suivant  indique,  d'après  Th.  de  Saussure,  les  quantités  de  gaz  qui 
sont  absorbées  par  u»  même  volume  de  charbon  : 

i  volume  de  charbon  absorbe  flO  vol.  de  gaz  ammoniac. 

—  85  vol.  île  gu  clilurhvdrîque. 

—  (15  vol.  de  gaz  sulfureux. 

—  U'I.  di'  jjri7  f  iilS'Ii;  ilriijuo. 

—  40  vol.  de  [iniluiyile  d'iizule. 

—  3o  vol.  d'acide  carbonique, 
i—  D,iï  vol.  d'inyde  de  carbone. 


Ajoutons  que  d'après  MM.  Favrc  et  Silbermann,  le  coefficient 
d'absorption  de  l'acide  sulfureux  par  le  charbon  est  plus  considé- 
rable que  celui  du  gaz  chlorhydriquc,  puisque  1  volume  de  char- 
bon absorberait,  d'après  ces  observateurs,  83,2  du  premier,  et  seu- 
lement 09,2  du  second  de  ces  gaz. 

Le  charbon  de  bois  qu'on  abandonne  a  l'air  augmente  de  poids  : 
il  absorbe  et  candciiM.'  l'humidité  almo-phérique. 

Au  contact  du  noir  animal,  l'eau  faiblement  chargée  d'hydro- 
gène sulfuré  perd  son  odeur,  car  le  charbon  lui  enlève  le  gaz 
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qu'elle  tenait  en  dissolution;  il  jouit  donc  de  propriétés  désinfec- 
tantes. On  sait  qu'il  enlève  la  mauvaise  odeur  que  dégagent  l'eau 
de  mare  croupie,  les  viandes  un  peu  avancées,  et  en  général  les 
matières  organiques  en  état  de  putréfaction.  Aussi  entrc-t-il  dans 
la  composition  de  divers  iihH;iiirl-s  dé>  infectants.  Son  emploi  pour 
la  llllration  de  l'eau  a  un  double  but.  Le  charbon  enlève  à  l'eau 
non-seulement  toute  odeur  désagréable,  mais  encore  certaines  ma- 
tières minérales  ou  organiques  fixes.  On  sait,  en  effet,  qu'il  pos- 
sède la  propriété  d'absorber  une  foule  de  sels,  le  plus  souvent 
sans  les  allérer.  Il  peut  enlever  a  l'eau  de  petites  quantités  d'acé- 
tate de  plomb,  de  sulfate  de  cuivre,  de  sublimé  corrosif,  etc.  Un 
grand  nombre  de  matières  organiques  sont  absorbées  de  même 
par  le  charbon. 

Propriétés  décolorantes  du  charbon.  —  La  faculté  que  possède  ce 
corps  d'absorber  les  matières  colorantes  d'origine  organique  n'est 
qu'un  cas  particulier  des  pmpriéles  que  nous  venons  d'indiquer. 
C'est  le  charbon  animal  qui  en  est  doué  au  plus  haut  degré.  Qu'on 
agite  de  la  teinture  de  tournesol,  ou  du  vin  rouge,  avec  une  quan- 
tité suffisante  de  noir  animal,  et  qu'on  jette  le  tout  sur  un  filtre, 
les  liqueurs  passeront  incolores.  On  connaît  le  parti  que  lire  l'in- 
dustrie de  celte  précieuse  propriété,  principalement  pour  le  raffi- 
nage du  sucre.  Les  pharmacien*  la  niellent  à  profit  pour  décolorer 
les  sirops  et  pour  purifier  eerlains  principes  immédiats  auxquels 
adhère  de  la  matière  colorante.  Dans  des  opérations  de  ce  genre, 
il  convient  de  se  rappeler  que  l'emploi  d'un  excès  du  décolorant 
peut  donner  lieu  à  une  perte  de  la  substance  que  l'on  veut  purifier. 

Propriétés  chimiques  du  charbon.  —  Le  charbon  se  distingue  par 
sa  puissante  affinité  pour  l'oxygène,  affinité  qui  ne  s'exerce  pour- 
tant qu'à  des  températures  assez  élevées.  Il  ne  se  combine  avec 
l'oxygène  libre  qu'à  une  température  rouge,  et  celte  comhinaison 
est  accompagnée  d'un  dégagement  de  chaleur  suffisant  pour  entre- 
tenir la  combustion.  Tant  qu'il  se  combine  avec  l'oxygène,  le  char- 
bon reste  incandescent.  Dans  l'oxygène  pur,  il  brûle  avec  un  vif 
éclat.  Le  produit  de  sa  eomlmsibn  esi  l'acide  carbonique. 

Le  charbon  réduit,  à  l'aide  de  la  chaleur,  un  très-grand  nombre 
de  composés  oxygénés,  acides,  oxydes,  sels,  en  s'emparant  de  la 
totalité  ou  d'une  portion  de  leur  oxygène.  Lorsque  le  corps  oxy- 
géné retient  faiblement  l'oxygène,  la  réduction  s'opère  à  de  basses 
températures,  et  il  se  forme  de  l'acide  carbonique;  dans  le  cas  con- 
traire, cette  réduction  exige  l'intervention  d'une  température  très- 
élevéc  et  donne  lieu  à  la  formation  de  l'oxyde  de  carbone. 
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Lorsqu'un  fait  [Hisser  de  l'eau  ù  travers  un  tube  de  porcelaine 
incandescent  et  rempli  de  charbon  (fig.  71),  elle  est  décomposée, 
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et  il  se  forme  de  l'hydrogène,  de  l'oxyde  île  carbone,  de  l'acide 
carbonique  et  une  petite  quanlilé  de  fia/  des  marais  (hydrogène 
prntoearboné).  Les  trois  premiers  gaz  sont  mélangés  dans  le  rap- 
port de  1  volumi's  d'hydro-rène,  2  volumes  d'oxyde  de  carbone  et 
i  volume  d'acide  carbonique.  Lorsqu'on  plonge  des  charbons  in- 
candescents sous  une  cloche  remplie  d'eau,  on  recueille  une  petite 
quantité  de  gaz  combustibles. 

Le  charbon  se  combine  directement  avec  le  soufre,  à  une  haute 
température,  pour  former  du  sulfure  de  carbone. 

COMBINAISONS  Ht)  CARBONE  AVEC  L'OXYGÈNE. 

Elles  sont  au  nomhre  de  deux  :  l'oxyde  de  carhone  et  l'acide 
carbonique.  L'acide  carbonique  est  le  produit  direct  de  la  com- 
bustion du  charbon  dans  l 'oxygène.  Lorsqu'il  est  en  contact  avec 
un  excès  do  charbon  incandescent,  il  psi  réduit  en  oxyde  de  car- 
bone. On  volt  sauvent  apparaître  des  Gammes  bleues  au-dessus  des 
foyers  de  charbons  incandescents,  C'est  de  l'oxyde  de  carbone  qui 
brûle.  Ce  gai  se  forme  dans  l'intérieur  du  foyer  et  constitue  un  pro- 
duit secondaire  de  la  combustion  du  charbon  dans  l'air. 

OXYDE  UK  CÀBflON£. 

CO  ou  C'ûi 

Préparation.  —  1.  On  calcine  dans  une  cornue  de  grès  un  mé- 
lange intime  d'oxyde  de  zinc  et  de  charbon,  et  on  recueille  le  gaz 
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dégagé  sur  la  cuve  à  eau.  L'oxyde  de  zinc,  d'une  réduction  diffi- 
cile, ne  cède  son  oxygène  au  charbon  qu'à  une  haute  température. 
2ZoO    +   2C   =  CO»    +  2Zn. 

O.ldt       Cbirbon.        OiTih  Zinc, 
d»  lipc.  île  cubfu. 

2.  Un  chauffe  dans  un  ballon  A  (fig.  72)  de  l'acide  oxalique  (l'a- 
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cide  du  sel  d'oseille)  avec  un  excès  d'acide  sulfurique.  L'acide  oxa- 
lique perdant  les  éléments  de  l'eau,  se  résout  en  acide  carbonique 
et  en  oxyde  lie  carbone.  On  fait  passer  le  mélanpe  gazeux  a  travers 
un  flocon  laveur  H  renfermant  une  solution  de  potasse  caustique. 
Celle-ci  relient  l'acide  carbonique  pour  former  du  carbonate  de 
potasse.  L'oxyde  de  carbone  qui  se  dégage  seul  est  recueilli  sur  la 
cuve  à  eau.  Le  dédoublement  do  l'acide  oxalique  par  l'acide  sulfu- 
rique est  déterminé  par  la  puissante  affinité  de  ce  dernier  acide 
pour  l'eau.  Il  est  représenté  par  l'équation  suivante  : 
CW  =  C*0*  -|-  CO>  -I-  H*0«. 

Acii»        ^  U.jd»  ioWi  Eu. 

Propriétés  de  l'oxyde  de  carbone.  —  L'oxyde  de  carbone  est  un 
gaz  incolore  et  inodore.  Jusqu'ici  on  n'est  pas  encore  parvenu  a  le 
liquéfier.  Sa  densité  est  =  0,%7.  L'oxyde  de  carbone  est  parfaite- 
ment neutre;  il  ne  trouble  point  l'eau  de  chaux.  Il  est  combustible 
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et  brûle  a  l'air  avec  une  flamme  bleue  caractéristique  en  se  trans- 
formant en  acide  carbonique.  Le  produit  de  la  combustion  trouble 
l'eau  de  chaux. 

Si  l'on  fait  passer,  dans  l'rudiomÈtrc ,  une  étincelle  électrique 
à  travers  un  mélange  d'un  volume  d'oxyde  de  carbone  et  d'un 
demi-volume  d'oxygène,  les  deux  gaz  se  combinent  intégralement 
en  formant  1  volume  d'acide  carbonique.  On  voit  que  cette  com- 
binaison donne  lieu  à  une  contraction  qui  est  égale  au  tiers  du 
volume  du  mélange.  Mais  1  volume  d'acide  carbonique,  on  le  verra 
plus  tard,  renferme  1  volume  d'oxygène.  De  ce  fait  et  de  l'expé- 
rience précédente  on  déduira  la  conclusion  que  1  volume  d'oxyde 
de  carbone  renferme  j  volume  d'oxygène.  Si  donc  on  retranche 

de  la  densité  de  l'oiyde  de  carbone   O.flf.:* 

la  demi-deneilé  de  1  oxygène   o.-'iiiïx 

on  trouve  le  nombre   0,414li 

qui  représente  le  poids  du  carbone  contenu  dans  1  volume  d'oxyde 
de  carbone. 

On  a  été  conduit  à  admettre  que  le  nombre  0,4146  représente 
le  poids  de  J  volume  vapeur  de  carbone,  et  que  l'oxyde  de  car- 
bone renferme  en  conséquence  J  volume  de  vapeur  de  carbone 
el  j  volume  d'oxygène.  On  peut  donc  exprimer  sa  composition 
par  la  formule  Cl  01  qui  représente  i  volume,  eu  CO  qui  repré- 
sente 2  volumes.  La  dernière  est  ^eiiéralemeTil  adoptée.  Il  convien- 
drait de  la  doubler  pour  la  rapporter  a  4  volumes. 

L'oxyde  de  carbone  es(  facilement  absorbé  par  une  dissolution 
ammoniacale  de  protochlorure  de  cuivre  (Doyerc  et  F.  Le  Blanc). 
On  tire  parti  de  celle  propriété  dans  l'analyse  ru  dio  m  étriqué  pour 
séparer  l'oxyde  de  carbone  de  certains  autres  gaz. 

Lorsqu'on  le  chauffe  pendant  longtemps  à  (00°,  dans  des  tubes 
scellés,  avec  de  la  potasse  caustique,  il  se  fixe  sur  cet  alcali  et 
donne  du  formiale  de  potasse  (liertbelol). 

(70*    +  =  (7HH0*. 

L'oxyde  de  carbone  réduit  un  grand  nombre  d'oxydes  et  de  sels 
[m  <   l...ii.|M  .-r,  .Jin«.>  'in  ■  ■  ur.ii.i      ■*•  g  •!  ">l        ■  -<1""- 

oxyde  de  fer  inrandeseenl,  i!  se  forme  de  l'acide  rarbonique  et  du 
fer  métallique  renfermant  du  carbone.  Celte  réaction  s'accomplit 
sur  une  grande  échelle  dans  les  liauls-fourueaux. 

Action  du  chlore  sur  l'oxyde  de  carbone. —  Sous  l'influence  de  In 


OigiiizM  bjr  Google 


OXYDE  DE  CARBONE.  329 
lumière,  l'oxyde  de  carbone  se  combine  directement  avec  le  chlore 
pour  former  un  gaz  qui  a  reçu  le  nom  d'acide  chloroxgcarbonique 
ou  de  oa:  phosgène.  I  volume  d'oxyde  do  carbone  absorbe  i  volume 
de  chlore  et  forme  1  volume  de  gaz  phosgène.  Le  gaz  phosgène  esl 
incolore,  d'une  odeur  suffocante,  il  provoque  le  larmoiement.  Sa 
densilf  est  =  3,3!)lJ  et  représente  la  somme  des  densités  de  l'oxyde 
de  carbone  et  du  chlore.  H  esl  instantanément  décomposé  par  l'eau 
avec  formation  d'acide  carbonique  et  d'.ieide  chlorhydrique. 

coci  +  no  =  nci  +  co*. 

G  H  phDjgtnt.      Eau.  Acirig  Atlde 

chlothtiEriqife.  carbonique, 

Chauffé  avec  de  l'antimoine  métallique,  il  donne  du  chlorure 
d'anlimoine  et  laisse  la  moitié  de  son  volume  d'oxyde  de  carbone. 
Les  oxydes  secs  le  décomposent  en  formant  un  chlorure  et  de 
l'acide  carbonique.  L:i  composition,  le  mode  de  formation  et  cer- 
taines propriétés  du  -j»/.  phosgène  autorisent  à  rapprocher  ce  gai 
de  l'acide  carbonique  lui-même.  On  peut  l'envisager  comme  de 
l'acide  carbonique,  dont  1  équivalent  d'oxygène  (1  volume)  a  été 
remplacé  par  I  équivalent  de  chlore  (2  volumes). 

;  CC.U   nriilc  oivriii-lniiiique  (carbonique). 

*  CO.O  adiiv  cliloniiïtarfiuniquc. 

Action  de  l'oxyde  do  carbone  but  l'économie  animale.  —  Le  gaz 

oxyde  carbone  esl  non-seulement  impropre  à  la  respiraiion,  mais 
il  est  délétère.  Non-seulement  il  peut  suffoquer,  il  empoisonne. 
C'est  ce  qui  résulte  des  expériences  qui  ont  été  entreprises  par 
plusieurs  observateurs.  M.  Tourdes  a  vu  des  lapins  périr  en  vingl- 
Irois  minutes  lorsqu'il  les  plongeait  dans  de  l'air  renfermant  un 
quinzième  de  son  volume  d'oxyde  de  carbone.  Lorsque  le  mélange 
était  fait  dans  la  proportion  d'un  trentième,  la  mort  arrivait  au 
bout  de  trcnic-sepl  minutes.  A  la  dose  d'un  huitième  les  lapins 
périssaient  "en  sept  minutes.  D'après  M.  F.  Le  Blanc,  les  oiseaux 
sont  encore  plus  impressionnables  â  l'action  délétère  du  gaz  oxyde 
de  carbone.  L"n  moineau  périt  instantanément  dans  l'air  renfer- 
mant i  à  3  %  de  ce  gaz,  et  i!  suffit  d'un  centième  pour  déterminer 
la  mort  au  bout  de  deux  minutes.  Si  au  moment  de  la  mort  appa- 
rente on  se  hâle  de  soustraire  l'animal  a  l'action  du  gaz  délétère, 
il  peut  revenir  peu  a  peu  à  la  vie;  mais  ce  n'est  souvent  qu'au 
bout  de  quelques  heures  que  les  phénomènes  de  paralysie  se  dis- 
sipent. 

Sous  verrons  plus  tard  que  les  effets  funestes  des  gaz  provenant 
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de  la  combustion  du  charbon  doivent  être  attribués,  en  partie,  à 

l'osydè  de  carbone  qu'il  renferme  en  petite  proportion. 


CQî  ou  C*0>. 

i:t:  nii'p-  v[  un  des  éténii'iils  de  l'air  Litnn i^pïié rît j i :< Il  se  |>ru- 
liuit  dans  un  grand  nombre  de  rf  actions  qui  te  passent  à  la  surface 
du  globe,  comme  la  combustion  tl « i  charbon  et  des  matières  orga- 
niques, les  phénomènes  de  la  fermentation,  de  la  putréfaction,  de 
la  respiration.  Il  se  dégage  du  sein  de  la  terre  dans  les  contrées  vol- 
caniques. Souvent  ces  sources  d'acide  carbonique  sont  fort  abon- 
dantes et  se  répandent  en  nappe  à  la  surface  du  sol. 
Préparation.  —  On  introduit  (les  fragments  de  marbre  blanc  dans 
_  unflacondeWoulfadcux 
'y  tubulures,  muni  d'un  tube 

de  sûreté  et  d'un  tube  de 
dégagement  (fig.  13).  On 
remplit  le  flacon  à  moitié 
d'eau,  puis  on  verse  peu 
à  peu  de  l'acide  chlorhy- 
drique  par  le  tube  de  sû- 
reté. 11  se  fait  aussitôt  une 
effervescence  due  au  dé- 
gagement de  l'acide  car- 
bonique. On  recueille  ce 
gaz  ordinaire  me  ni  sur  la 
cuve  a  eau.  Si  on  veut 
l'avoir  sec,  on  le  l'ait  passer  à  travers  un  tube  renfermant  du  chlo- 
rure de  calcium,  cl  on  le  recueille  dam  des  éprouvelles  remplies 
de  mercure. 

La  réaction  qui  lui  donne  naissance  est  bien  simple  :  l'acide 
mate  de  chaux  (inarbre  blanc), 
en  formant  de  l'eau  ctduchlo- 
i vante  ■ 

)    +   CaCl    +  CO'. 

Chlore  Aride 
ià  cUridm.  ciriouiqne. 

l'on  fait  brûler  du 
celui-ci  se  trans- 


chlorhydrique  décompose  le  e: 
en  flt'ga^i*aiit  l'acide  carbimiqui 
rurc  de  calcium  selon  l'équalioi 
C02,CaO  +  tICl  = 

CarbonnLB  Acide  uni. 

d(  cbioi.      Lliloihjdrique.  * 

Composition  du  gai  acide  carbonique. 

charbon  dans  un  volume  déterminé  d't 
forme  en  aride  carbonique  san^  rtianEcr  sensiblement  de  volume. 
Fn  volume  d'acide  carbonique  renferme  donr  un  volume  d'oiy- 


L.r.  i  :-.'J  lv  L. 
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géue.  Celle  donnée  permet  <ic  déduire  la  coin  position  de  l'acide 
carbonique  de  sa  densité  rnèuie  et  dp  celle  de  l'oxygène.  En  effet, 
si  du  poids  d'un  volume  d'aride,  carbonique,  c'est-à-dire  de  la 
densité  de  ce  gaz,  nous  retranchons  le  poids  d'un  volume  d'oxy- 
gène, c'est-à-dire  sa  densité,  nous  aurons  le  poids  du  carbone  que 
renferme  un  volume  d'acide  carbonique. 

Densité  de  l'acide  carbonique  =  1,5280 

—    de  l'oxygène  =  ,,iOSB 

Poids  du  carbone  contenu  dans  I  vol.  d'acide  carbonique  0,4234 
On  en  déduit  la  composition  centésimale  de  l'acide  carbonique 
a  l'aide  de  la  proportion  suivante  : 


Les  nombres  s'accordent  sensiblement  avec  ceux  que  MM.  Dumas 
et  Stas  ont  obtenus  en  faisitil  la  synthèse  directe  de  l'acide  carbo- 
nique par  la  combustion  du  diamant.  I,e  diamant,  placé  dans  une 
nacelle  de  platine,  élail  chauffé  au  rouge  dans  un  tube  de  porce- 
laine, au  milieu  d'un  couivml  d'oxygène;  l'acide  carbonique  formé 
était  condensé  avec  soin  dans  des  appareils  renfermant  de  la  po- 
tasse caustique.  L'expérience  terminer,  l'aiifimi'utallori  de  poids 
des  appareils  condensateurs  indiquait  le  poids  rie  l'acide  carbo- 
nique formé,  et  la  différence  de  poids  de  la  nacelle  de  platine, 
après  el  avant  l'expérience,  donnait  le  poids  du  diamant  brûlé.  Il 
suffisait  de  smislrairc  ce  dernier  poids  de  celui  de  l'acide  carbo- 
nique recueilli  peur  avoir  le  poids  de  l'oxygène  combiné  avec  le 
charbon. 

Ces  expériences  ont  conduit  MM.  Dumas  et  Stas  à  admettre, 
pour  la  composition  de  l'acide  carbonique,  les  nombres  suivants  ; 


Kci  équivalents,  celle  composition  est  représentée  par  ia  for- 
mule CO-,  qui  se  déduit  ries  considérations  suivantes  :  on  sait  que 
1  volume  d'acide  carbonique  renferme  1  volume  d'oxygène;  mais 
l'expérience  ne  peut  apprendre  quel  est  le  volume  qn'occupe  le 


'.528   _  10O  .  _ 
u^ïjl-—  .■- ".os- 
parties  d'acide  carbonique  i 


Cji'inuiit. 
(i\yjjétie 
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carbone  au  moment  où  il  devient  gaz  pour  se  combiner  avec  l  vo- 
lume d'oxygène,  car  on  ne  connaît  point  la  densité  réelle  de  la  va- 
peur du  carbone.  A  cet  Égard,  on  en  est  réduil  aux  hypothèses,  et 
on  peut  choisir  entre  les  deux  suivantes  :  ou  2  volumes  d'oxygène 
sont  unis  à  2  volumes  de  vapeur  de  carbone,  pour  former  2  vo- 
lumes d'acide  carbonique,  ou  2  volumes  d'oxygène  sont  unis  à 
1  volume  de  vapeur  de  carbone  pour  former  2  volumes  d'acide 
carbonique. 

La  seconde  hypothèse  est  la  plus  probable  d'après  tout  ce  qu'on 
sait  sur  les  condensations  des  gai  au  moment  de  leur  combinaison. 
Gay-Lussac  a  fait  voir,  en  effet,  que  lorsque  deux  gaz  se  combinent 
a  volumes  égaux,  il  n'y  a  pas,  en  général,  de  contraction,  tandis 
qu'on  observe  une  contraction  d'un  tiers  lorsque  la  combinaison 
s'accomplit  dans  le  rapport  de  2  volumes  a  1  volume.  Ce  dernier 
eas  se  présente  si  l'on  admet  que  dans  \  volume  d'acide  carbonique 
1  volume  d'oxygène  est  uni  à  un  j  volume  de  vapeur  de  carbone. 

On  peut  exprimer  la  composition  de  l'acide  carbonique  par  la 
formule  C'.O,  qui  répond  a  \  volume,  et  dans  laquelle  0  représente 
un  équivalent  d'oxygène  (répondant  a  1  volume)  et  Ci  un  demi- 
éfjuivalcnt  de  carbone.  On  double  celte  formule  pour  éviter  l'équi- 
valent fractionnaire.  Elle  répond  alors  à  2  volumes.  L'acide  carbo- 
nique renferme  donc  1  équivalent  de  carbone  et  2  équivalents 
d'oxygène,  composition  qui  est  exprimée  par  la  formule  CO1,  dans 
laquelle 

o»=  <e 

Cf)ï  =  22 

Propriétés  de  l'acide  carbonitrae.  — I-'andecarbookmeestungaz 
incolore  doué  d'une  odeur  faible,  lé^èvetiini!  piquante.  Sa  densité 
est  =  1,529.  Un  litre  de  ce  gaz  pi-se  i"',%fi  a  0°  et  à  7G0-". 

Il  n'est  point  permanent.  M.  Faraday  l'a  liquéfié  en  le  refroidis- 
sant a  0"  et  en  le  comprimant  a  36  atmosphères.  A  —  10°  il  suflit 
d'une  pression  de  27  atmosphères,  a  — air,  d'une  pression  de  18  at- 
mosphères pour  le  liquéfier.  Au  contraire,  à  des  températures  supé- 
rieures à  0°,  les  pressions  nécessaires  pour  le  liquéfier  augmentent 
rapidement.  A  -f-  3(1°  il  ne  se  liquéfie  que  tous  l'énorme  pression 
de  73  i  atmosphères.  Thilorier  est  parvenu  le  premier  à  solidifier 
l'acide  carbonique  eu  faisant  ar  river  un  jet  d'acide  liquéfié  dans  un 
récipient  métallique  à  minces  parois.  Brusquement  soustrait  a 
l'énorme  pression  tous  laquelle  il  sY>l  liquélié,  l'acide  redevient 
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gazeux  au  moment  oii  il  arrive  dans  le  récipient,  et  ce  changement 
d'état  détermine  un  (cl  abaissement  de  température  que  le  reste 
de  l'acide  se  solidifie.  Il  se  présente  alors  sous  la  forme  d'une  ma- 
tière blanche  possédant  l'apparence  de  la  neige.  11  est  mauvais 
conducteur  de  la  chaleur;  aussi  lorsqu'on  l'expose  à  l'air,  à  la  près- 


grandes  quantités  de  mercure.  Ce  mélange  est  moins  poreux  cl 
meilleur  conducteur  que  l'acide  seul.  Il  produit  tin  abaissement 
de  température  qu'on  évalue  à  —  90°,  et  lorsqu'on  le  place  sous 
le  récipient  de  la  machine  pneumatique  on  produit  un  abaisse- 
ment de  température  de  —  110°. 

Récemment  MM.  Drion  et  Loir  sont  parvenus  a  solidifier  l'acide 
carbonique  en  le  faisant  arriver  à  l'état  de  gai:  et  sous  une  pression 
de  plusieurs  aluiusphm's  dans  un  tube  qui  pli  nierait  dans  un  bain 
d'ammoniaque  liquéfiée,  qu'on  faisait  vaporiser  rapidement  à  l'aide 
d'une  machine  pneumatique.  L'abaissement  de  température  pro- 
duit par  l'ébullition  de  l'ammoniaque  liquide  refroidît  le  tube 
à  —  87°,  cl  a  celle  basse  température  l'acide  carbonique  com- 
primé qui  y  arrive  se  solidifie.  Il  se  présente  dans  ce  cas  sous  la 
forme  d'une  masse  transparente  analogue  à  la  glace.  Un  fragment 
de  cette  substance  que  l'on  serre  enlre  le  pouce  et  l'index  produit 
la  sensation  d'une  vise  brûlure.  L'acide  carbonique  solide  fond 
à— 63°. 

L'acide  carbonique  liquide  est  incolore,  mobile,  d'une  densité 
de  0,12  à  +  27°,  et  de  0,98  à  —  8".  Cette  différence  considérable 
entre  les  densités  est  due  à  la  dilatation  énorme  qu'éprouve  l'acide 
carbonique  liquide  entre  ces  limites  de  température.  En  passant 
de  0°  à  30°,  10  volumes  d'acide  carbonique  liquide  se  dilatent 
de  manière  à  occuper  14  volumes.  On  voit  que  le  coefficient  de 
dilatation  de  l'acide  carbonique  liquide  est  supérieur  a  celui  des 
gaz. 

De   S°  i  10"  il  est  de   0,00033 

De  10'  a  20°     -    0,00871 

De  20°  a  30°     —    0,02007 

Celui  du  gai  carbonique  est  de     0,003fi7  environ. 

L'acide  carbooique  est  indécomposable  par  la  chaleur.  Lorsqu'il 
est  traversé  par  une  série  d'étincelles  électriques,  il  est  décomposé 
partiellement  en  oxyde  de  carbone  et  en  oxygène;  mais  comme 
ces  deux  gaz  peuvent  se  combiner  de  nouveau  sous  l'influence  des 
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étincelles,  on  conçoit  que  la  décomposition  de  l'acide  carbonique 
[il*  puisse  être  que  très-inromplèle. 
Lorsqu'on  fait  passer  de  l'acide  carbonique  dans  un  lube  de 

transformé  en  oxyde  de  carbone.  Le  volume  de  l'oxyde  de  carbone 
produit  est  le  double  de  celui  de  l'acide  carbonique  employé.  Deux 
volumes  d'oxyde  de  carbone  renferment  donc  autant  d'oxygène 
qu'un  seul  volume  d'aeide  carbonique. 

La  réaction  du  charbon  sur  l'acide  carbonique  est  exprimée  par 
l 'équation  suivante  : 

ce   +  c  =  c*o*. 

1  wl.  d'Midi  Chutai,  i  tnl.  d'oijdg 
urbonïqm .  da  cirboac . 

L'hydrogène  exerce,  au  rouge,  une  action  réductrice  analogue  a 
celle  du  charbon  :  il  transforme  l'acide  carbonique  en  oxyde  de 
carbone  et  en  eau.  Le  potassium  et  le  sodium  le  réduisent  com- 
plètement en  niellant  le  charbon  en  liberté  el  en  formant  des  car- 
bonates. 

L'acide  carbonique  éteint  les  corps  en  combustion.  Il  est  lui- 
même  incombustible.  On  le  reconnaît  a  ee  double  caractère  et  a 
la  propriété  qu'il  possède  de  troubler  l'eau  de  chaux.  Il  forme  avec 
celte  base  un  carbonate  de  chaux  insoluble. 

L'eau  dissout  son  propre  volume  d'acide  carbonique  à  13"  et  à 
la  pression  ordinaire.  Si  la  pression  augmente,  la  solubilité  aug- 

do  gaz  dissoutes  sool  proportionnelles  fi  la  pression.  Ainsi,  sous 
la  pression  de  10  atmosphères,  1  Iilrc  d'eau  dissoudra  10  liires 
d'acide  carbonique  pris  à  la  pression  ordinaire.  Mais  10  litres 
d'acide  carbonique  soumis  ù  la  pression  de  10  atmosphères  se 
réduisent  à  1  litre;  I  litre  d'eau  qui  dissout  1  lilre  d'aeide  carbo- 
nique à  la  pression  ordinaire,  dissout  donc  aussi  1  litre  d'acide 
carbonique  cuiij  prime  pur  uni.'  j>  fission  de  H)  atmosphères.  On  voit 

nique,  quelle  que  soit  la  pression  à  laquelle  cet  acide  ait  été  soumis. 

Les  eaux  acidulés  gazeuses  naturelles  nu  artificielles  sont  des  so- 
lutions d'acide  carbonique,  salurées  à.  des  pressions  supérieures  à 
celle  de  l'atmosphère.  Aussi  Iai.sscnl-elles  dégager  de  l'acide  car- 
bonique lorsque  la  pression  vient  à  diminuer.  Tout  le  monde  sait 
qu'une  bouteille  d'eau  de  Seut  mousse  lorsqu'on  la  débouche.  La 
mous.se  do  vin  de  Champagne  el  de  la  bière  est  due  h  la  même 
cause. 
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L'eau  saturée  d'acide  carbonique  possède  une  saveur  aigrelette. 
Elle  faïl  virer  au  rouge  pelure  d'oignon  la  teinture  de  tournesol. 
Mais  cette  teinte  est  fugace,  car  l'acide  carbonique  dissous  ne 
tarde  pas  à  se  dissiper  dans  l'air. 

L'eau  chargée  d'aride  eaibonique  manifeste,  pour  crrlainrs  sub- 
stances, des  propriétés  dissolvantes  plus  énergiques  que  ne  fait 
l'eau  pure.  Klle  dissout  le  carbonate  de  chaux  en  formant  du  bicar- 
bonate soluble.  Elle  est  même  capable  de  dissoudre  le  phosphate 
de  chaux  en  le  transformant  CD  phosphate  acide. 

L'acide  carbonique  est  plus  suluble  dans  l'alcool  que  dans  l'eau. 
La  solubilité  dans  les  deux  liquides  diminue  avec  l'élévation  de  la 
température.  Voici,  d'après  M.  Bunsen,  les  coefficients  d'absorption 
ou  de  solubilité  de  l'acide  carbonique  dons  l'eau  et  dans  l'alcool  à 
la  pression  ordinaire  : 


0* 
3" 
S" 
8° 

iv 

12° 

15° 
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Prëparatioil  de  l'acide  carbonique  liquide. —  On  prépare  l'acide 
carbonique  liquide  en  faisant  dégager  de  grandes  quantités  de  gai 
carbonique  dans  des  vases  élus  et  très-résistants  :  le  gaz  accumulé 
se  résout  en  liquide  sons  l'effort  de  sa  propre  pression.  L'appareil 
employé  se  compose  de  deux  vases  cylindriques  A  et  B  {fig.  7i) 
en  plomb  recouvert  de  cuivre  ronge  et  renforcés  à  l'extérieur  par 
des  cercles  et  des  barres  de  fer  forgés  d,  e.  L'un  de  ces  vases  B  est 
le  générateur  où  l'acide  carbonique  est  dégagé  et  liquéflé,  l'autre  A 
est  le  réàpicnt  où  il  distille. 

On  introduit  dans  le  générateur  1,800  grammes  de  bicarbonate 
de  soude  qu'on  délave  dans  :)  litres  d'eau  tiède;  puis  on  y  place  un 
vase  cylindrique  en  cuivre  1)  renfermant  1  kilogramme  d'acide  sul- 
furique  concentré.  Ou  fcrine  ensuite  l'appareil  bel niétiqiicmenl  à 
l'aide  d'un  bouchon  en  fer  et  à  vis  f.  Les  choses  étant  ainsi  dispo- 
sées, on  imprime  au  cylindre  un  mouvement  de  balancement  au- 
tour de  IW  horizontal  hh,  mouvement  qui  fait  déverser  l'acide  par 
petites  portions,  Le  carbonate  de  soude  est  décomposé,  et  l'acide 
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carbonique  se  dégage,  s'accumule  dans  le  vase  et  s'y  liquéûe.  La 
réaction  qui  lui  donne  naissance  dégageant  de  la  chaleur,  il  en  ré- 


suite  que  la  température  s'élève  dans  le  cylindre  générateur  vers 
30  ou  «V.  A  t:clte  lempérature.  la  tension  de  l'acide  liquéBé  est 
énorme:  elle  atteint  70  .  NO  atmosphères.  Cette  circonstance  per- 
met de  le  distiller.  Eu  effet,  la  température  du  récipient  éloal 
de  iy  environ,  et  l'acide  liquélié  ne  possédant,  a  celte  tempéra- 
tore,  qu'une  tension  de  .'>()  atmosphères  environ,  si  l'on  met  en 
communication  le  générateur  aiec  le  récipient  par  le  moyeu  du 
tube  I,  l'aride  passera  rapidement  à  la  distillation  en  vertu 
différence  de  pression  de  23  atmosphères  environ. 

On  répile  plusieurs  luis  l'opération  qui  vient  d'être  décrite,  de 
manière  a  accumuler  dans  le  récipient  1  à  2  kilogrammes  d'aeide 
carbonique  liquide.  Un  tube  plonge  au  fond  de  celui-ei.  En  ou- 
vrant un  robinet  qui  garnit  l'extrémité  supérieure  de  ce  tube, 
on  met  l'intérieur  du  réservoir,  où  la  tension  est  énorme,  en 
communication  avec  l 'atmosphère,  et  on  voit  inslantanémcnl  un 
jet  d'aeide  carbonique  liquide  jaillir  avec  force.  En  ^'échappant 


ACIDE  CARBONIQUE, 
dans  l'air,  il  y  reprend  instantanément  la  forme  de  gaz, 
change  ment  d'état  produit  une  absorption 
de  chaleur  telle,  qu'une  portion  de  l'acide 

une  quantité  1:0 »si défaille  d'acide  solide 
on  fait  arriver  le  jet  du  liquide  langen- 
tiellomcnt  dans  une  boite  métallique  AA' 
(Jig.  15)  à  parois  trés-minecs;  les  llocons 
d'acide  solidifié  se  roulent  alors  sur  eux- 
mêmes  ulprenneut,  ens'afïglumérant,  l'ap- 
parenee  d'une  masse  de  neige. 


Le  gaz  acide  carbonique  est  délétère,  mais  à  un  moindre  degré 
que  l'oxyde  de  carbone.  Les  animaux  périssent  rapidement  lors- 
qu'ils respirent  de  l'air  renfermant  un  cinquième  de  son  volume 
d'acide  carbonique.  D'après  M.  F.  Le  Blanc,  les  chiens  sont  très- 
souffrants  lorsqu'ils  séjournent  dans  un  air  renfermant  10  pour  cent 
d'acide  carbonique;  ils  éprouvent  un  malaise  Irès-prouuneé  lorsque 

concernant  la  proportion  toxique  de  l'acide  carbonique,  varient 
suivant  les  auteurs,  et,  pour  une  même  proportion  de  ce  gaz,  on 
constate  une  différence  marquée  suivant  qu'il  s'est  ajouté  simple- 
ment aux  éléments  normaux  de  l'air  ou  qu'il  s'est  formé  aux  dé- 
pens de  l'oxygène  de  celui-ci.  Dans  le  second  cas,  la  soustraction 
d'ovyfïène  eantribue  aux  eltW-  l'iniesd's  du  mélange  pammx  (!''.  I.e 
Blanc). 

M.  Boussingault  raconte  qu'étant  enlré  dans  une  galerie  de  mine 
à  la  Nouvelle-Grenade,  il  ressentit  nue  impression  de  chaleur  suf- 
focante el  un  picotement  dans  les  yeux.  La  température  du  lieu 
n'était  cependant  que  de  10°, D,  cl  il  l'avait  évaluée  a  .10°  d'après  la 
sensation.  Les  eifets  qu'il  a  éprouvés  étaient  dus  a  l'inhalation 
d'une  atmosphère  Ires-roHeinenl  chargée  d'acide  carbonique. 

Dans  une  atmosphère  artilicielle  renfermant  autant  ou  môme 
plus  d'oxygène  que  l'air  et  dans  laquelle  l'a/tile  se  trouve  remplacé 
en  totalité  ou  en  partie  par  de  l'acide  carbonique,  les  animaux  ne 
[ardent  pas  à  éprouver  tous  les  phénomènes  de  l'asphyxie  el  à  suc- 
comber. M.  Cl.  Bernard  a  vu  périr  un  verdict'  dans  un  milieu  con- 
finé renfermant  13  pour  cent  d'acide  carbonique,  3a  pour  cent 
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18  pour  cent  d'azote.  Il  admet  avec 


que,  dans 
i  ne  peut 


di 


dans  le  sang.  Au  contraire,  lorsqu'on  injeele  avec  précaution  dans 
les  veines  de  petites  quantités  d'acide  carbonique,  les  animaux  ne 
périssent  point.  Respirant  librement  dans  l'air,  ils  se  débarrassent 
de  l'excès  d'acide  carbonique  dont  le  sang  veineux  est  chargé. 

L'acide  carbonique  péut  pénétrer  dans  l'économie  non-seulement 
par  les  voies  respiratoires,  mais  encore  par  la  peau.  On  a  empoi- 
sonné des  oiseaux  en  plongeant  leur  corps  dans  une  atmosphère 
d'acide  carbonique,  la  lOte  seule  restant  librement  dans  l'air.  Ces 
bains  d'acide  carbonique  déterminent  des  phénomènes  d'excitation 
auxquels  succèdent,  si  l'action  est  trop  intense  ou  trop  prolongée, 
des  symptômes  d'insensibilité  H  de  paralysie. 

Depuis  quelques  année!  on  cherche  à  tirer  parti  de  l'action  sti- 
mulante de  l'acide  carbonique  en  l'administrant  en  bains  ou  en 
douches.  Un  certain  nombre  d'établissi'nieiils  thermaux  de  l'Alle- 
magne possèdent  des  appareils  de  ce  genre. 

On  s'est  même  servi  de  l'acide  carbonique  comme  anesthésiqne 
local  ou  général;  mais  son  emploi  ne  parait  pas  exempt  de  dan- 
gers. 

I.i  s  l.iits  qui  viennent  d'être  exposés  démonlrcnl  que  l'acide  car- 
bonique exerce  par  lui-même  nue  action  énergique  sur  l'économie. 
L'accumulation  on  l'irruption  subite  de  ce  gaz  dans  l'air  donne 
souvent  lieu  à  des  accidents.  Ceux  que  déterminent  les  émanations 
des  fours  à  chaux  et  des  cuves  à  fermentation  sont  trop  connus 
pour  qu'il  soit  nécessaire  d'y  insister. 

On  a  souvent  décrit  h--  rllels  qui'  détermine  l'i  uhabilitnï  du  e.u 
carbonique  qui  se  dégage  dans  la  Grotte  du  chien,  située  près  de 
Pouzzole,  aux  enviions  de  Naplcs.  Les  hommes  peuvent  respirer 
pendant  quelque  lemps  l'air  de  celte  grotte  sans  en  être  trop  in- 
commodés; ni. lis  1rs  chiens  y  éprouvent  rapidement  Ions  les  phé- 
nomènes du  l'asphyxie.  En  effet,  l'acide  carbonique  qui  sort  par 
les  fissures  du  sol  volcanique  de  celle  frotte  s'y  répand  en  nappe 
à  la  partie  inférieure,  et  enveloppe  complètement  le  corps  des  ani- 
maux. Les  couches  supérieures,  au  contraire,  qui  servent  à  la  res- 
piration des  hommes,  sont  formées  par  un  air  moins  vicié. 

Ces  nappes  d'acide  carbonique  si-  répandent  quelquefois  au  loin 
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à  l'air  libre  lorsque  le  gaz  sort,  en  grandes  masses,  de  terrains  d'ori- 
gine volcanique. 

Empoisonnera  ont  par  la  vapeur  de  charbon.  —  Los  gaz  produits 
par  la  combustion  du  char  bon  dans  l'air  et  qu'on  désigne  vulgai- 
rement sous  le  nom  de  vapeur  de  charbon,  produisent  des  effets 
toxiques  qu'un  doit  attribuer  principalement  à  l'acide  carbonique 
que  ces  î-'iu  ce  !i  renne  ni.  Mais  l'acide  carbonique  n'est  pas  le  seul 
agent  de  cet  empoisonnement.  Les  gaz  provenant  de  la  combustion 
du  charbon  renieraient  une  petite  quantité  d'oxyde  de  carbone 
plus  actif,  comme  on  sait,  que  l'acide  carbonique,  lis  contiennent 
d'ailleurs  moins  d'o.xygèni!  que  l'air  ordinaire.  Leur  action  funeste 
est  donc  causée  d'une  pari  par  la  présence  de  principes  délétères, 
de  l'autre  par  l'absence  d'une  certaine  quantité  d'oxygène. 

M.  F.  Le  Blanc  a  vu  périr  un  chien  eu  vingt-cinq  minutes  dans 
une  chambre  oïl  il  avait  allumé  de  la  braise  de.  boulanger.  Au  mo- 
ment de  la  mort  de  l'animal  une  bougie  placée  dans  la  mémo  pièce 
brûlait  encore  avec  éclat;  elle  ne  s'est  éteinte  que  dix  minutes 
après  la  mort  du  chien.  Le  gai  retiré  de  la  chambre  à  ce  mo- 


On  sait,  el  notis  avons  exposé  pa^c  .'liti.  comment  l'oxyde  de 
carbone  se  forme  dans  un  foyer  de  charbons  ardents.  Quant  à  l'hy- 
drogène carboné,  il  prend  naissance,  sans  doute,  avant  que  tout 
le  charbon  ne  soit  allumé,  par  l'action  de  la  chaleur  sur  les  char- 
bon- iucnmjilMe  ment  carbonisés  et  vulgairement  nommés  fome- 
nta. 

On  a  signalé  îles  cas  d'asphyxie  produits  par  la  carbonisation  de 
poutres  placées  dans  l'épaisseur  des  murs,  pics  de  tuyaux  de  pofile 
ou  de  calorifère  porlés  à  une  haute  température.  Les  gaz  que  le 
lu  lis  ilé^.ii.rc,  dan-  ces  conditions,  mut  ceux  (ju'il  ilo:tin'  ;\  la  distilla- 
tion sèche.  Les  gaz  sont  combustibles  el  beaucoup  plus  riches  en 
oxyde  de  carbone  et  en  hydrogène  carboné  que  les  gaz  produits 
par  la  combustion  du  charbon.  Leur  composition  explique  leur  ac- 
tion délétère. 

Pour  analyser  l'air  vicié  par  la  combustion  du  charbon  on  em- 
ploie les  procédés  qui  servent  a  l'analyse  de  l'air  confiné. 
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Si  la  disposition 
des  lieux  le  permet, 
on  peut  opérerdc  la 
manière  suivante  : 

Par  une  petite  ou- 
verture pratiquée 
dans  un  mur  ou  dans 
une  purlr,  > ■  r i  l'ail  pr- 
nétierilnnsia  cham- 
bre un  long  tube  dont 
une  extrémité  con- 
stitue la  prise  d'air, 
tandis  que  l'autre  est. 
en  communication 
avee  l'appareil  repré- 
BentéftfilR  CeJni-ci 
su  compose  d'un  fla- 
con aspirateur  A,  de 
deux  séries  d'appa- 
reils de  rondensa- 
lion,  d'un  lutie  rem- 
pli d'oxyde  de  cui- 
vre qu'on  chaulTe  au 
rouge  sur  la  grdierj 
cl  qui  est  destine  à 
brûler  l'oxyde  de 
carbone  et  les  traces 
d'hydrogène  carbo- 
né. La  première  sé- 
rie  d'appareils  de 
condensation  se  ro m 
des  tubes  a.  6, 


,  le  second  de 
c  sulfurique,  et 
destinés  à  dessécher 
l'air;  du  tube  de  Li  e- 
bip  c,  rempli  d'une 
solution  de  potasse 
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caustique;  du  tube  rf,  renfermant  de  la  pierre  ponce  imprégnée 
d'acide  sulfuriquc  et  destinée  a  arrêter  l'humidité  que  le  courant 
de  gaz  tend  à  enlever  à  la  potasse.  L'augmentation  du  poids  de  ces 
deux  derniers  tubes  indique  la  proportion  d'acide  carbonique.  La 
seconde  série  d'appareils  condensateurs  se  compose  de  tubes  dis- 
posés de  la  même  manière  et  dans  le  même  ordre.  La  quantité 
d'eau  condensée  dans  le  premier  e,  et  la  quantité  d'acide  carbo- 
nique absorbée  dans  les  deux  suivants  f,  g,  permettent  de  calculer 
la  proportion  d'hydrogène  carboné  et  d'oxyde  de  carbone,  entin  le 
lube  k,  rempli  do  ponce  sulfuriquc,  sert  à  empêcher  le  retour  de 
la  vapeur  aqueuse  du  llaeim  dans  les  appareils  condensateurs. 

Il  est  évident  que  le  volume  de  l'eau  écoulée  du  tlacon  aspira- 
Icur  donne  le  volume  du  gaz  qui  a  traversé  l'appareil. 

Lorsqu'il  est  impossible  de  l'aire  sur  les  lieux  même  l'opération 
qu'on  lient  de  décrire,  il  faut  recueillir  l'air  de  la  pièce  pour  l'ana- 
lyser dans  un  laboratoire.  Pour  cela  ou  peut  employer  la  disposi- 

Après  avoir  l'ail  pénétrer  dans  la  pièce  un  long  lube,  on  met 
en  communication  une  extrémité  de  ce  tube  avec  un  ballon 
muni  d'un  ajutage  en  cuivre  et  il  robinet,  et  dans  lequel  on  a  fait 
le  vide.  En  ouvrant  le  robinet  on  l'ait  entrer  dans  le  ballon  l'air 
qu'il  s'agit  d'analyser. 


Fig.  77. 

Un  peut  se  procurer  ainsi  plusieurs  ballons  remplis  de  l'air  do 
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la  pièce.  Poar  analyser  celui-ci  on  emploie  la  méthode  adoptée 

par  M.  F.  Le  Blanc  dans  ses  analyses  d'air  conûné. 

On  met  les  ballons  remplis  de  l'air  vicié  en  communication  avec 
d'autres  ballons  vides  d'air  et  destinés  à  l'aspiration.  Entre  les 
ballons  remplis  de  gaz  et  les  ballons  aspirateurs  on  dispose  une 
série  d'appareils  de  condensation  destinés  a  absorber  la  vapeur 
d'eau  et  l'acide  carbonique.  La  figure  77  donne  une  idée  de  la  dis- 
position adoptée  par  M.  F.  Le  Blanc.  Elle  no  représente,  pour 
plus  de  simplicité,  qu'un  seul  ballon  rempli  d'air  vicié  A,  c 
uu  seul  ballon  aspirateur  B.  On  connaît  la  capacité  des  ballons. 
L'eipérienco  est  Irrininée  lorsque  la  tension  de  l'air  est  la  mime 
daim  les  deux  séries  de  ballons.  Celle  lensiou  est  déterminée 
h  l'aide  d'un  baromètre  g.  On  a  ainsi  tous  les  éléments  néces- 
saire pour  déterminer  le  volume  des  gaz  qui  ont  pané  dans 
les  ballons  aspirateurs.  Kn  pesant  les  appareils  de  condensation  a. 
6.  c,  d,  e,  avanl  et  après  l'opéraliun,  on  détermine  le  poids  de 
l'eau  et  île  l'acide  carbonique  contenus  daus  l'air  vidé.  Celte 
disposition  ne  permet  pas  d'évaluer  la  proportion  d'oxyde  de 
carbone  el  d'hydrogène  carboné  qui  peut  être  contenue  dans  l'air 
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élaul  ainsi  disposées,  il  suffit  d'oi 
pénètre  dans  le  flacon,  rempla- 
çant l'eau  qui  s'écoule.  La  couche 
d'huile  répandue  à  la  surface  de 
l'eau  empêche  celle-ci  dû  dissou- 
dre de  l'acide  carbonique.  Lors- 
que le  niveau  de  l'eau  est  descendu 
de  manière  i  atteindre  l'extrémité 
du  tube  droit,  on  ferme  le  robinet, 
el  le  flacon  se  trouve  presque  en- 
tièrement rempli  de  l'air  que  l'on 
veut  analyser.  Pour  faire  relie 
opération  on  met  en  roramwii- 
cation  le  lube  recourbé  axec  1rs 
appareils  représentés  page  34(1. 
et  on  lait  couler  lentement  de  l'eau 
dans  le  llacon,  par  le  lube  â  rn- 
tonuoir,  de  manière  a  en  chasser 
de  nouveau  l'air  qu'un  a  recueilli  - 
(fig.  70). 

Ce  mode  d'opérer  ne  saurait 
donner  des  résulLils  aussi  exacts 


r  le  robinet  pour  qi 


:éilés  décrits  plus 


CS*  ou  CS*. 

Préparation.  —  Pour  préparer  ce  corps  on  l'ait  arriver  du  soufre 
en  vapeur  sur  du  charbon  incandescent.  Dans  les  laboratoires, 
cette  opération  s'exécute  dans  un  tube  de  porcelaine  où  l'on  place 
de  la  braise  et  qu'on  chaude  au  roiiiie  dans  un  fourneau  à  réver- 
bère. Le  fourneau  et  le  lube  sont  léyèirmï'iil  inclinés.  IVun  côté, 
ce  dernier  est  eu  communication  avec  une  allonge  et  un  récipient 
refroidi;  de  l'autre  cùlê  il  esl  fermé  par  un  bouchon  de  liège.  Là 
un  place  de  temps  en  temps  des  fragments  de  soufre.  Ils  fondent, 
cl  le  soufre  fondu  arrivant  dans  la  partie  la  plus  chaude  du  tube  de 
porcelaine,  s'y  vaporise  el  se  combine  plus  loin  avec  le  charbon 
incandescent.  Le  sulfure  de  carbone  produit  se  condense  dans  le 
récipient  (fig.  KO).  On  In  sépare  de  l'eau,  au  fond  de  laquelle  il  s'est 
ras-cniblé,  on  le  met  en  contact  avre  quelques  fragments  de  chlo- 
rure de  calcium  pour  enlever  l'eau  adhérente,  puis  on  le  rectifie 
au  nain -marie. 
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Dans  les  arts  on  fabrique  de  grandes  quantités  do  sulfure  de  car- 
bone en  introduisant  du  soufre  dans  des  vases  cylindriques  en 
foule  remplis  de  charbon  el  ehauflïs  au  rouge. 


Fig.  80. 


Propriété»  du  sulfure  de  carbone.  —  Le  sulfure  de  carbone  est 
un  liquide  incolore,  Ires-mobile.  Irès-iéfringriit.  11  est  doué  d'une 
odeur  forte  et  fétide.  Sa  densité  à  15"  est  =  1,271.  Il  bout  à  48°. 
Sa  densité  de  vapeur  est  —  2,tii5. 

La  composition  (lu  sulfure  de  carbone  est  exprimée  par  la  for- 
mule CS5,  qui  correspond,  comme  un  voit,  a  celle  de  i'acide  car- 
bonique CO1.  On  peut  dire  que  le  sulfure  de  carbone  psi  de  l'acide 
carbonique  dont  les  deux  atonies  d'oxygène  ont  élé  remplacés  par 
deux  atomes  de  soufre.  El  celle  analogie  si'  révèle  non-seulement 
par  la  eomposilion,  mais  encore  par  les  propriétés;  car  le  sulfure 
<ie  carbone  peut  se  combiner  avec  les  sulfures  pour  former  des 
sulfo-carbonales,  comme  l'aride  carbonique  s'unit  aux  oxydes  pour 
former  des  carbonates.  Aussi  nomnie-t-on  quelquefois  le  sulfure 
de  carbone  acide  sulfocarbonique. 

Le  sulfure  de  carbone  est  indécomposable  par  la  chaleur.  A  rap- 
proche d'un  corps  en  combustion  il  brille  a  l'aie  avec  une  flamme 
bleue.  Les  produits  de  sa  combustion  sont  l'acide  sulfureux  et 
l'acide  carbonique.  Mfrlée  à  l'oxygène,  si  vapeur  produit  une  forte 
délonalion.  2  volumes  de  vapeur  de  sulfure  de  carbone  exigent, 
pour  leur  combustion  complèlc,  <j  volumes  d'oxygène  el  produisent 
2  volumes  d'aeide  carbonique  et  i  volume*  d'acide  sulfureux. 
CS!  +  0»  =  C0!  +  S*0>. 
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A  la  température  rouge,  le  sulfure  de  carbone  réduit  presque 
tous  les  oxydes  et  les  transforme  en  sulfures  en  formant  avec  leur 
oxygène  de  l'oxyde  de  carbone  ou  de  l'acide  carbonique. 

Lorsqu'on  le  soumet  à  l'action  de  l'hydrogène  naissant,  il  perd  . 
la  moitié  de  son  soufre  et  se  convertit  en  un  corps  hydrogéné 
dont  la  composition  est  probablement  représentée  par  la  formule 
CH'S*.  (Aimé  Girard.) 

Le  sulfure  de  carbone  se  rencontre  en  petite  quantité  dans  le  gaz 
de  l'éclairage  provenant  de  la  décomposition  de  la  houille. 


Conformément  aux  traditions  de  l'enseignement  élémentaire, 
nous  avons  admis,  pour  l'acide  carbonique  et  pour  le  sulfure  de 
carbone,  les  formules 

CO*  =  2  volumes  d'acide  carbonique. 
CS*  =  2  volumes  de  sulfure  il«  carbone. 

Maïs  les  même*  raisons  qui  conduisent  ;'i  limihlt -r  la  formule  de 
l'acide  sulfurique  et  à  considérer  ce  corps  comme  un  acide 
bibasique  S^TJ8,  militent  aussi  en  faveur  d'une  formule  double 
pour  l'acide  carbonique,  qu'il  convient  d'envisager  nomme  un 
ai  ide  bibasii|iie.  La  comput-ili-Ji]  des  earbiHiales  neutres  esL  i-xpii- 
mée,  en  équivalents,  par  la  formule 

CfBKfl  =  aROjffO1, 
et  l'acide  carbonique  hydraté,  s'il  existait,  aurait  pour  formule 
(JWW  =  3110,(70*, 

Il  convienldonc  d'exprimer  l;i  coiupiiMiiûu  moléculaire  de  l'oxyde 
do  carbone  et  de  l'acide  carbonique  par  les  formules  suivantes,  qui 
expriment  i  volumes  de  vapeur  : 

(?0*  =  4  volumes  d'oxyde  de  carbone, 
l.-d1  =  i  -h . .lmtii's  d  a i_ i d i ■  i:.,Lrh"iii(|iio. 

L'oxyde  de  carbone  joue  le  rôle  de  radical;  car  il  se  combine 
directement  avec  le  chlore  et  avec  l'oxygène.  On  peut  le  nommer 
carbonyle,  et  on  peut  envisager  l'acide  carbonique  comme  l'oxyde 
de  carbonyle,  et  le  gaz  chloroxycaibonique  comme  le  chlorure  de 
carbonyle. 

[("0*1      rarbunjte  [oxyde  de  carbone). 

[i:-<  i-ji:!-  rbinrnre  ilr  rrirlj'inyli!  ':j.y/.  clilnroxyi'rirbrjnioue). 

[i:!Os]0'   o.vyde  de  embue;  lr  (ncidi;  r.ir  boni  que). 

Les  mêmes  considérations  s'appliquent  au  sulfure  de  carbone, 
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dont  la  formule  doit  Être  doublée  pour  représenter  4  volumes  de 
vapeur.  On  peut  envisager  le  sulfure  de  carbone  comme  le  sulfure 
de  sulfo-carbonyle. 

.  On  connaît  aussi  une  combinaison  de  chlore  et  de  sulfo-carbo- 
nyle, combinaison  qui  correspond  au  gaz  phosgène  et  qu'on  ob- 
tient en  traitant  le  sulfure  de  carbone  par  le  perchlorure  de  phos- 
phore (Rolbe.) 

fOS'lS!   sulfure  'lr  -iill'ii-ciirbimïli'  (sulliu'e  rie  ciirhonc). 


En  se  combinait  avec  les  sulfures  alc.ilins,  te  sulfure  de  carbone 
forme  les  sulfo-carbooales  C°-lt!Sc  =  2HS,C!S«,  qui  correspondent, 
comme  on  voit,  aux  carbonates  neutres.  Ainsi,  on  obtient  ie  sulfo- 
carbonale  de  potassium  C'K^S"  =  aES.ffS',  en  dissolvant  le  sulfure 
de  carbone  ilaus  une  solution  alcoolique  de  monosulfure  de  potas- 
sium; par  l 'évaporai ion  de  la  liqueur  le  sulfo-carbonale  cristallise. 

En  le  traitant  par  l'acide  chlo l'hydrique,  on  voit  se  séparer 
un  corps  oléagineux  brun  qui  constitue  l'acide  hydi  usulfocarbo- 
nique  CEPS'  =  IPS'.CPS*.  On  voit  que  ce  corps  correspond  à 
l'acide  carbonique  hydraté  C:J1;0S  qu'on  ne  peut  obtenir. 

Action  du  sulfura  de  carbone  sur  l'économie  animale.  —  Le  sul- 
fure de  carbone  est  employé  depuis  quelques  années  comme  dis- 
suivant  du  caoutchouc.  L'industrie  eu  consomme  des  quantités 
énormes.  L'emploi  qu'on  en  fait  offre  de  sérieux  inconvénients  au 
point  de  vue  hygiénique.  Le  sulfure  étant  Irès-volalil,  sa  vapeur  se 
répand  dans  les  ateliers  et  exerce  une  influence  Irfcs-fâchensc  sur 
la  sauté  des  ouvriers.  Onx-ri  éprouvent  îles  maux  de  lOte,  des  ver- 
tiges, îles  nausées,  des  vomissements,  de  l'anorexie,  un  affaiblisse- 
ment marqué  de  la  vue,  quelquefois  de  l'ouïe,  une  dépression 
notable  des  forces  musculaires,  des  accidents  de  paralysie,  un 
In  m  li  le  |iriinnuii''  île  riuli'llipTin'  H  un  aninimli-ir-si'inrnl  des  i'n  no- 
tions génitales.  Lorsqu'ils  restent  longtemps  sous  l'influence  des 
conditions  dans  lesquelles  ils  sont  placés  et  des  altérations  sur- 
venues dans  leur  nutrition,  ils  Unissent  par  tomber  dans  un  étal 
de  dépérissement  et  de  cachexie  (Delpech). 

COMBINAISONS  DO  CARBONE  AVEC  l/HÏDROGKNE. 

Ces  combinaisons  sont  fort  nombreuses.  (In  les  nomme  hydro- 
gènes carbonés  ou  carbures  d'hydrogène.  Beaucoup  de  ces  com- 
posés résultent  des  transformations  qu'on  fait  subir  artificiellement 
aui  matières  organiques.  Quelques-uns  ont  été  formés  de  toutes 
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pièces.  11  en  est  ainsi  Ue  l'acétylène  C'U' (Berlhelot).  D'un  autre 
coté,  la  nalure  en  élabore  un  grand  nombre  dans  les  organes  des 
végétaux.  Les  essences  qu'on  tire  des  planles  aromatiques  ou  de 
certains  produits  odorants  d'origine  végétale  en  sont  essentielle- 
ment formées  ou  les  renferment  à  l'état  de  mélange  avec  d'autres 
principes.  On  voit  que  l'étude  de  ces  composés  rentre  dans  le 
domaine  de  la  chimie  organique,  el  nous  en  traiterons  dans  le  se- 
cond volume  de  cet  ouvrage,  l'ourlant  nous  croyons  devoir  indi- 
quer ici,  d'une  manière  sommaire,  la  composition  de  deux  hydro- 
gènes carbonés  gazeux  qu'on  désigne  sous  le  nom  d'hydrogène 
protocarboné  et  d'hydrogène  biearboné. 

L'hydrogène  protocarbonâ  a  élé  nommé  aussi  gai  des  marais, 
parce  qu'il  se  dégage,  à  l'élflt  impur,  de  la  vase  des  marais.  Il  s'y 
forme  par  la  décomposition  spontanée  des  débris  organiques,  et 
l'on  sait  qu'il  suffit  de  remuer  le  limon  des  eaux  stagnantes  pour 
qu'il  s'en  dégage  des  bulles  nombreuses.  Ou  peut  les  recueillir  en 
les  recevant  sons  l'eau  dans  un  entonnoir  dool  le  bec  s'engage  dnus 
un  flacon  rempli  d'eau.  Ce  gaz  n'est  pas  pur.  11  est  mêlé  d'oxygène, 
d'acide  carbonique  el  d'azote. 

Dans  quelques  localités  il  existe  de  véritable»  sources  d'hydro- 
gène protocarbonê  qui  se  forme  dans  le  sein  de  la  terre  par  la  dé- 
composition des  matières  organiques,  el  dont  on  lire  parti  comme 
combustible,  l.e  dégagement  de  ce  gaz  est  quelquefois  accompagné 
de  l'éruption  d'uni'  matière  boueuse  imprégnée  de  sel. 

Certaines  houilles  renfermenl  de  l'hydrogène  protocarbonê.  Il  y 
est  comprimé  plus  ou  moins  fortement  el  s'échappe  avec  sifflement 
lorsque  les  masses  qui  le  renferment  sont  entamées.  Telle  est  l'ori- 
gine du  feu  grisou,  ce  fléau  des  mines  de  houilles. 

On  se  procure  l'hydrogène  protocarbonê  à  l'état  de  pureté  en 
décomposai) I  l'acétate  de  soude  par  un  alcali,  réaction  que  nous 
décrirons  dans  le  lome  JI  de  cet  ouvrage.  A  l'état  de  pureté,  l'hy- 
drogène prnlocarboné  est  un  gaz  incolure,  doué  d'une  odeur  faillie, 
peu  agréable.  Sa  densité  est  de  0,553.  Il  est  indécomposable  par 
la  chaleur  Meule.  Il  éleiut  les  corps  en  combustion,  mais  s'enflamme 
d'abord  lui-même  au  contact  de  l'air.  Il  brûle  avec  une  flamme 
peu  éclairante.  Mêlé  avec  de  l'oxygène,  il  délono  fortement,  soit 
par  la  chaleur,  soit  par  le  passage  de  l'étincelle  électrique,  en  don- 
nant naissance  à  de  l'acide  carbonique  cl  a  de  l'eau.  [.'expérience 
faite  dans  rendiomèlre  permet  d'établir  la  composition  du  gaz 
hydrogène  protocarboné.  On  reconnaît,  en  effet,  que  1  volume  de 
ce  gaz  exige,  pour  sa  combustion  complète,  2  volumes  d'oxygène 
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et  produit  i  volume  d'acide  carbonique.  Mais  1  volume  d'acide 
carbonique  renferme  J  volume  de  vapeur  de  carbone  (page  33a)  et 
)  volume  d'oxygène.  Le  second  volume  d'oxygène-  consommé  a 
donc  été  employé  à  former  de  l'eau  avec  2  volumes  d'hydrogène. 
Il  en  resuite  que  4  volume  d'hydrogène  protocarboné  renferme 
^  volume  de  vapeur  de  carbone  el  2  volumes  d'hydrogène,  ou  que 
2  volumes  du  premier  un/,  renferment  t  volume  de  vapeur  de  car- 
bone ci  i  volumes  d'hydrogène.  Mais  1  volume  de  vapeur  de  car- 
bone correspond  à  1  équivalent  de  carbone,  i  volumes  d'hydro- 
gène correspondent  a  2  équivalents  d'hydrogène  (HO  étant  formé 
de  2  volumes  d'hydrogène  el  de  1  volume  d'oxygène).  En  équiva- 
lents, la  composition  de  l'hydrogène  protocarboné  sera  donc  ex- 
primée par  la  formule  CO1  =  2  volumes.  Les  chimistes  ont  été 
conduits  à  doubler  relie  formule,  qui  devient  alors  CH1  el  se  rap- 
porte a  i  volumes  de  gaz. 

L'hydrogène  bicarboné  ou  gaz  olèSant  se  forme  par  la  distillation 
sèche  d'un  grand  nombre  de  subslanres  organiques,  principale- 
ment de  celles  qui  sont  riches  en  carbone  et  en  hydrogène,  comme 
les  matières  grasses  et  résineuses.  Mais  dans  ce  cas  il  est  toujours 
mêlé  a  d'autres  gaz.  On  l'obtient  h  l'état  de  pureté  en  décompo- 
sant l'alcool  par  un  excès  d'acide  sulïuriqiic  (voir  tome  II). 

L'hydrogène  bienrbmié,  qu'on  nomme  aujourd'hui  élhylène,  est 
un  gaz  incolore,  doué  d'une  faible  odeur  éthérée.  11  n'est  point 
permanent.  M.  Faraday  l'a  liquéfié  en  le  comprimant  dans  un  tube 
entouré  d'un  mélange  d'acide  carbonique  solide  et  d'éther. 

Le  gaz  hydrogène  hirarhoiié  possède  une  densité  de  0,985.  Ex- 
posé à  l'action  d'une  série  d'étincelles  électriques  ou  d'une  tempé- 
rature très-élcvée,  il  se  décompose  en  carbone  cl  eu  hydrogène. 

Au  contact  d'un  corps  en  ignilion  il  s'enflamme  et  brûle  avec 
une  flamme  blanche  (res-éelairante.  Mêlé  avec  une  quanlité  suffi- 
sante d'oxygène,  il  donne  lieu,  par  l'aclkui  de  la  chaleur,  à  une  vio- 
lente détonation.  L'expérience  est  dangereuse  et  occasionne  sou- 
vent la  rupture  du  vase,  que  l'on  doit  entourer  d'une  serviette  pliée 
en  plusieurs  doubles.  F.lle  peut  se  Tain-  dans  l'eudiomètre  sur  de 
petites  quantités  de  gaz;  car  l'étincelle  enflamme  le  mélange  d'hy- 
drogène bicarboné  et  d'oxygène.  On  reconnaît  alors  que  1  volume 
d'hydrogène  bicarboné  exige,  pour  sa  combustion  complète,  .'I  vo- 
lumes d'oxygène  et  produit  ~>  volumes  d'acide  carbonique.  On  dé- 
duit de  la  la  composition  du  gaz  par  une  suite  de  raisonnements 
analogues  à  ceux  que  nous  avons  présentés  plus  haut,  en  traitant 
du  gaz  hydrogène  protocarboné -On  est  ainsi  conduit  a  admettre 
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que  1  volume  d'hydrogène  bicarboné  renferme  !  volume  de  vapeur 
de  carbone  el  2  volumes  d'hydrogène.  Ku  équivalents,  celle  com- 
posilion  est  exprimée  par  la  formule  CH  =  1  volume,  ou  C4H*  = 
A  volumes. 

C'est  la  dernière  formule  qui  esl  généralement  adoptée. 

Lorsqu'on  fait,  dans  une  eprouvette,  un  mélange  de  i  volume 
d'hydrogène  bicarboné  el  de  2  volumes  de  chlore,  et  qu'on  en  ap- 
proche rapidement  une  bougie  allumée,  un  le  voit  s'enflammer  et 
brûler  avec  une  flamme  rouge  et  fuligineuse  qui  se  propage  rapi- 
dement jusqu'au  fond  de  l'e  [nouvelle.  Celle-ci  se  recouvre  d'une 
couche  épaisse  d'un  charbon  noir  el  divisé.  Dans  cette  expérience 
on  voit  un  gaz  brûler  dans  le  chlore.  La  combustion  esl  déterminée 
par  la  puissante  affinité  de  ce  dernier  rorps  pour  l'hydrogène  du 
gaz  combustible  :  il  se  forme  du  gaz  chiorhydrique,  et  le  charbon, 
qui,  dans  ces  circonstances,  ne  possède  aucune  affinité  pour  le 
chlore,  se  dépose. 

Les  choses  se  passent  autrement  lorsqu'on  abandonne  à  ia  lem- 
p ('rature  ordinaire  el  à  la  lumière  diffuse  un  mélange  rie  volumes 
égaux  d'hydrogène  bicarboné  el  de  chlore.  On  voit  alors  les  deux 
gaz  disparaître  et  l'eau  remonter  rapidement  dans  l'épronvelte  qui 
les  md'ci'mc.  En  même  temps  un  liquide  oléagineux  apparaît  sons 
forme  de  goulles  qui  lombeof  au  moindre  choc.  Ce  corps  constitue 
ce  qu'on  nomme  la  liqueur  des  Hollandais,  on  le  chlorure  d'éthy- 
lène  C4H*C1S.  Nous  le  décrirons  dans  le  lome  IL 

nées  sur  lu  com[jo.-.ilian  et  les  propriétés  des  carbures  d'hydrogène 
gazeux  suffisent  |>our  l'intelligence  des  dc\ clnj>|)emenls  que  non* 

allons  présenter  concernant  le  phénomène  de  la  flamme. 

Théorie  de  la  flamme.  —  Une  flamme  esl  un  gaz  ou  une  vapeur 
qui  brûle.  La  comboslion  s'exécute  ordinairement  dans  l'air,  et 
c'est  |'(j\v£èm'  qui  en  es!  l'agent,  l'ourlant  la  présence  de  l'oxy- 
gène n'est  point  une  condition  indispensable;  nous  avons  vu  que 
l'hydrogène  bicarboné  brûle  dans  une  atmosphère  de  gaz  chlore. 
Mais  nous  n'aurons  a  considérer  ici  le  phénomène  de  la  flamme 
que  dans  les  circonstances  ordinaires  où  il  s'accomplit 

Prenons  pour  exemple  le  gaz  de  l'éclairage. 

Un  jet  de  ce  gaz  s'échappe  dans  l'air.  On  en  approche  un  corps 
en  combustion,  c'est-à-dire  qu'on  élève  jusqu'au  rouge  la  tempé- 
rature du  mélange  gazeux  qui  enviroooe  ce  corps  en  combustion. 
Le  gaz  de  l'éclairage  s'enflamme  et  continue  à  brûler  avec  une  vive 
lumière  cl  en  dégageant  une  chaleur  intense.  Pourtant  les  diverses 
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parties  de  la  llammc  ne  sont  ni  également  brillâmes  ni  égales 
chaudes.  Tels  sont  les  divers  points  que  nous  aurons  à  c: 

Pour  que  l'oxygène  agisse  sur  les  éléments  combuslibles  du  gaz 
de  l'éclairage,  il  csl.  nécessaire  de  porter  le  mélange  h  une  tempé- 
rature (rés-éleïée.  I Vautres  ga/  exigent,  pour  leur  combustion,  une 
chaleur  moins  intense.  Il  existe  même  un  hydrogène  phosphoré 
et  un  hydrogène  silicié  qui  s'enflamment  à  l'air,  spontanément,  a 
la  tempérai ure  ordinaire. 
La  combustion  du  gaz  de  l'éclairage  une  fois  commencée,  con- 
tinue d'elle-même,  car  la  chaleur  qu'elle  dé- 
gage suffît  pour  l'entretenir.  Un  refroi  disse  ment 
brusque  la  fait  cesser.  C'est  ce  qui  arrive  lors- 
qu'on écrase  la  llammc  avec  une  toile  métal- 
lique qui  tamise  en  quelque  sorte  le  mélange 
gazeux.  Les  gai  passent  sans  obstacle  à  travers 
les  mailles  des  tissus,  se  refroi  disse  ni  par  leur 
contact  avec  le  métal,  bon  conducteur,  et  la 
combustion  cesse  au-dessus  de  la  toile.  On  peut 
faire  l'expérience  inverse.  En  disposant  une 
toile  métallique  à  une  certaine  dislance  du  bec 
par  où  s'échappe  un  jet  de  gaz,  on  divise  ce 
jet  eu  deux  parties;  on  peut  alors  allumer  la 
pariic  supérieure,  celle  qui  se  trouve  au-dessus 
du  la  toile  métallique,  sans  que  la  combustion 
se  propage  du  cûlé  du  bec. 

Celte  propriété  des  toiles  métalliques  de 


t  flan 


aélé 


lion  de  la  lampe  de  sûreti 
ncurs.  C'est  une  lampe  ord; 
cylindre  en  lotie  métalliqn 
jelle  moins  de  clarté  qu'ui 


\,-^,r  |n:ro 


Humphry  Davy,  qui 
■ux  dus  la  constrac- 
é  ou  lampe  des  mi- 
aire  entourée  d'un 
(fiij.  81).  Elle  pro- 
autre lampe  non 
niais  elle  prévient 

dans  l'intérieur  de 
it  franchir  l'envi  - 


ii  grisou.  ],nrv;:i  un 
c  galerie,  le  gaz  péuètr 
la  lampe,  s'y  enflamme,  mais  la  flamme 
loppe  qui  la  refroidit 

La  lampe  perfectionnée  qu'a  construite  .M.  Combes  {/ig.  82), 
repose  encore  sur  le  même  principe.  La  combustion  s'accomplit 
dans  un  cylindre  en  cristal  A,  où  l'air  entre  par  des  orifices  étroits 
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perçus  dans  une  plaque  métallique  dd  disposée  au-dessus  du  réser- 
voir. Mans  cette  enveloppe  en  cristal  s'engage  un  tube  en  cuivre  E 
qui  sert  de  cheminée  et  qui  est  enveloppé  d'un  cylindre  en  toile 
métallique  B.  Un  voit  que  l'air  extérieur  n'est  en  communication  avec 
l'intérieur  de  la  lampe  que  par  les  orifices 
étroits  qui  servent  au  tirage  et  par  la  toile 
métallique,  double  disposition  qui  ne  permet 
pas  à  la  flamme  de  -e  propager  au  dehors. 

Lorsqu'on  examine  avec  attention  la  flam- 
me d'une  bougie,  on  y  distingue  nettement 
plusieurs  parties.  Ce  qui  frappe  d'abord, 
c'est  le  champ  brillant  de  la  flamme  qui  ré- 
pand une  vive  lumière.  11  occupe  la  par- 
tic  centrale.  A  la  base  s  e  trouve  une  partie 
qu'on  nomme  le  cùne  obscur  de  ia  flamme. 
A  la  périphérie  on  remarque  de  même  une 
couche  assez  mince,  peu  éclairante,  et  qui 
constitue  en  quelque  sorte  l'enveloppe  de 
la  flamme  tout  entière.  Cette  dernière  partie 
est  le  principal  siéjçu  des  phénomènes  de 
combustion  ;  car  c'est  par  sa  surface  que  lo 
jet  de  gaz  est  en  rapport  avec  l'air.  L'oxy- 
gène y  est  eu  quantité  suffisante  et  la  com- 
bustion y  est  complète.  C'est  là  aussi  la 
partie  la  plus  chaude  de  la  flamme,  et  celte 
chaleur  rayonne  en  tous  sens,  au  dehors  et  . 
il  l'intérieur.  A  l'intérieur  elle  décompose 
les  gaz  riches  en  carbone,  de  manière  à 
mettre  du  charbon  en  liberté.  Celui-ci, 
suspendu  dans  le  gaz  à  l'état  de  particules  jvU-  Sâ. 

solides  et  très-tenues,  y  est  porté  ù  une  vive  incandescence.  Voilà 
ce  qui  donne  de  l'éclat  a  la  flamme.  Voilà  aussi  pourquoi  l'hydro- 
gène protocarboné  brûle  avec  uni:  flamme  peu  i':i']iiir;inl..\  pourquoi 
la  flamme  de  l'hydrogène  es!  pale.  La  première  ne  renferme  que 
peu  de  particules  de  charbon  suspendu  et  incandescent;  la  se- 
conde ne  contient  aucune  particule  solide.  Celte  dernière  prend 
immédiatement  de  l'éclat  lorsqu'on  fait  passer  préalablvnHMl 
l'hydrogène  à  travers  un  carbure  d'hydrogène  volatil,  la  benzine, 
par  exemple,  dont  il  entraîne  les  vapeurs,  ou  mémo  a  travers  tout 
autre  corps  volatil  susceptible  de  se  décomposera  une  haute  tem- 
pérature, de  manière  à  former  un  prod'iil  solide. 
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Une  expérience  très-simple  montre  d'ailleurs  que  les  flammes 
éclairantes  tiennent  du  charbon  en  suspension.  Il  suffit  d'écraser 
une  telle  flamme  avec  un  morceau  de  porcelaine  pour  qu'il  s'y  dé- 
pose une  couche  de  noir  de  fumée.  Ajoutons  que  la  base  de  la 
flamme  est  généralement  obscure,  parce  que  ce  cliarhon  divisé  n'y 
est  pas  encore  arrivé  jusqu'à  l'incandescence.  Arrivé  a  la  lisière  de 

parait  en  brillant.  S'il  élail  en  excès,  ce  qui  arrive  quelquefois 
dans  la  combustion  di  s  matières  finisses  et  résiiii'iisrs,  si  riches  en 
charbon,  il  pourrait  ne  pas  être  brillé  complètement  et  apparaîtrait 
alors  au  dehors  de  la  flamme  sous  forme  de  fumée.  Les  flammes 
qui  fument  sont  dites  fuligineuses. 

EMPOISONNE  HENT  PAU  LE  GAZ  DE  l'ÉCUUUGE. 
Le  gaz  bydi(ijii.'iii:  prolucarbutié  n'a^il  pas  cuminc  un  poison 
proprement  dit.  Impropre  a  la  respirai  ion,  il  n'est  point  délétère. 
Il  n'est  redoutable  que  par  les  explosions  qu'il  peut  produire  lors- 
qu'il fait  irruption  dans  les  galeries  dés  mines  de  houille.  L'hydro- 
gène fcicarhoné  pur  ne  parait  pas  doué  non  plus  de  propriétés 
toxiques.  Cliristison  et  Turner  prétendent  avoir  respiré  sans  incon- 
vénient de  l'air  cliarjié.  d'hydrogène  bicarboné;  niais  ils  ont  négligé 
d'indiquer  la  proportion  de  ce  dernier  gaz.  Nyslcn  l'ayant  injecté 
dans  les  veines,  a  vu  qu'il  ne  produisait  la  mort  des  animaux  que 
lorsque  la  quantité  de  gaz  est  assez  considérable  pour  distendre  le 
cœur.  Les  expériences  plus  récentes  de  M.  Bouis  ont  prouvé  que 
les  animaux  qui  respirent  un  mélange  d'air  et  d'hydrogène  bicar- 
bonc  éprouvent,  a  la  vérité,  au  bnul  d'un  certain  ! i-injis,  des  phé- 
nomènes d'asphyxie,  niais  que  ces  elt'els  sont  dus  au  manque  d'oxy- 
gène cl  à  l'acide  carbonique  qui  se  répand  dans  l 'atmosphère 
confinée.  C'est  aux  mêmes  causes  qu'il  faut  sans  doute  attribuer 
les  effets  constatés  par  M.  lourdes  dans  ses  expériences  relatives 
à  l'action  de  l'hydrogène  bicarhoné  sur  l'économie  animale.  L'in- 
fluence délétère  de  ce  gaz,  que  cel  auteur  a  cru  devoir  admettre, 
ne  semble  point  ressortir  d'une  manière  certaine  de  ses  expé- 

Le  gaz  de  l'éclairage,  au  contraire,  est  toxique  :  la  science  a  en- 
registré divers  cas  d'empoisonnement  par  ce  gaz.  M.  Tourdes  en  a 
étudié  les  effets  sur  les  animaux  et  a  constaté  que  l'air  vicié  par 
quelques  centièmes  de  gaz  do  l'éclairage  produit  des  effets  fu- 
nestes. Les  deux  expériences  suivantes,  choisies  entre  beaucoup 
d'autres,  en  donneront  une  idée  :  un  lapin  introduit  dans  une 
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atmosphère  renfermant  li,6  pour  cent  (1/15')  de  ce  gaz  est  tombé 
au  bout  de  2  minutes  et  est  mort  en  9  minutes.  Un  pigeon  est  mort 
en  7  minutes  dans  une  atmosphère  qui  n'en  contenait  que  3,1  pour 
cent  (1/33').  Le  gaz  sur  lequel  M.  Tourdes  a  expérimente  renfer- 
mait 21,9  pour  cent  il 'oxyde  de  carbone,  cl  c'est  il  la  présence  de 
ce  gaz  délétère  qu'il  faut  attribuer  son  action  toxique. 

La  composition  du  gaz  de  l'éclairage  r>i  d'ailleurs  1res- variable, 
».-!.•■»  I-  priV.'  l.;  qui  •  "ni  J  I*  pi.|>fi  I  "bln  ni  |.ir  li  tJlS- 
tillation  de  la  houille,  du  bois,  de  matières  {.'fasses,  de  produits 
résineux  ou  bitumineux.  Les  éléments  qu'il  renferme  varient  aussi 
suivant  la  température  à  laquelle  l'opération  s'est  effectuée  et 
même  suivant  le  moment  où  le  gaz  a  été  recueilli.  On  ne  peut 
donc  indiquer  sa  composition  que  d'une  manière  générale  et  rap- 
peler qu'il  renferme  ordinairement,  après  purification,  de  l'hy- 

.'I  (faillir-  huii'i^'i'iir--  l'iii'lciiii''-  (parliculièrerlleiil  île  l'acétylène 
CM'-,  et  du  butylène  C»H"),  de  l'hydrogène  libre,  de  l'oxyde  de 
carbone,  de  l'azote,  et  quelquefois  des  vapeurs  de  sulfure  de  car- 
bone. Lorsque  l'épuration  est  incomplète  on  peut  y  constater  acci- 
dentellement la  présence  de  l'acide  carbonique  et  de  l'acide  suif- 
hydrique  libres  ou  combinés  avec  île  l'ammoniaque.  Ajoutons  que 
les  carbures  d'hydrogène  répandus  en  vapeur  dans  le  gaz  de  l'éclai- 
ragi'  et  qui  donnent  de  l'éclat  a  la  flamme,  communiquent  aussi  au 
gaz  une  odeur  particulière,  pénétrante  et  désagréable.  Celle  odeur 
est  une  garantie  contre  le  danger  d'asphyxie  et  celui  d'explosion 
plus  grand  encore. 

SILICIUM 

Ce  corps  est  le  radical  de  la  silice  ou  acide  silicique.  On  ne  peut 
point  l'obtenir  par  réduction  de  l'acide. 

Silioinm  amorphe.  —  lier/elius-  l'a  isolé  le  premier  en  chauffant 
avec  du  potassium  le  fluorure  double  de  silicium  et  de  potassium. 
Il  se  forme  du  lluorure  de  potassium,  et  le  silicium  est  mis  eu 
liberté.  La  réduction  s'opère  dans  un  petit  creuset  de  platine 
qu'on  chauffe  au  rouge.  La  masse  étant  reprise  par  l'eau  après  le 
icfioidissemenl,  le  lluorure  île  potassium  se  dissout  et  le  silicium 
reste  sous  forme  d'une  poudre  fine  d'un  brun  foncé;  on  la  recueille 
sur  un  Ûltre,  on  la  lave  et  on  la  dessèche. 

On  obtient  ainsi  le  silicium  pulvérulent  cl  amorphe. 

Lorsqu'on  chauffe  celle  poudre  brune  à  l'air,  elle  s'enflamme  et  se 
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convertit  en  une  poudre  blanche  d'acide  silicique.  Elle  n'est  pas 
attaquée  par  les  acides  à  l'exception  de  l'acide  fluorhydrique. 
L'action  d'une  très-forte  chaleur  rouge  la  rend  a  peu  près  incom- 
bustible et  inattaquable  par  l'acide  fluorhydrique. 

Silicium  cristallisé.  —  On  connaît  le  silicium  a  l'état  cristallin. 
Pour  l'obtenir  sous  celte  forme,  MM.  H.  Deville  et  Caron  chauf- 
fent un  creuset  de  terre  au  rouge  et  y  projettent  un  mélange  de 
3  parties  de  fluorure  double  de  silicium  et  de  potassium,  de  1  par- 
tie de  zinc  grenaillé  et  de  i  partie  de  sodium  coupé  en  petits  mor- 
ceaux. Par  l'action  de  la  chaleur  musc,  lr  sodium  réduit  le  fluorure 
double.  Le  silicium  est  mis  en  liberté  et  se  dissout  dans  le  zinc. 
La  température  ne  doit  donc  pas  être  portée  au  rouge  blanc,  de 
peur  que  le  zinc  ne  se  volatilise,  l'av  le  irtroulissemeiit.  le  silicium 
se  sépare  en  cristaux,  et  si  l'on  casse  le  creuset,  on  trouve  un  cu- 
lot de  zinc  pénétré  dans  toute  sa  masse  par  des  aiguilles  de  sili- 
cium. Pour  les  extraire,  on  dissout  le.  zinc  dans  l'acide  chlorhy- 
drique,  puis  on  fait  bouillir  les  cristaux  de  silicium,  ainsi  isolés, 
avec  de  l'acïdc  azotique. 

Le  silicium  cristallisé  est  ordinairement  formé  par  de  petits  cha- 
pelets d'octaèdres  réguliers,  d'un  gris  d'acier  l'unn:  et  doués  d'un 
éclat  métallique  très -prononcé.  Comme  le  diamant,  le  silicium 
cristallise  dans  les  formes  du  système  régulier  (de  Senarmonl  cl 
Descloizcaux). 

On  peut  dire  que  le  silicium  amorphe  est  au  silicium  cristallisé 
ce  que  le  charbon  noir  es!  au  diamant,  lin  connaît  aussi  le  silicium 
sous  une  forme  qui  le  rapproche  du  graphite. 

Silicium  graphitoïde.  —  Pour  obtenir  le  silicium  craphiloidc. 
M.  Wœhler  conseille  de  cliaull'er,  dans  un  creuset  de  Hesse,  à  la 
température  de  la  fusion  de  l'urgent,  de  l'aluminium  avec  20  à 
40  fois  son  poids  de  fluorure  douille  de  silicium  et  de  potassium, 
et  de  maintenir  la  masse  en  fusion  pendant  un  quart  d'heure. 
Une  partie  de  l'aluminium  met  en  liberté  du  silicium,  qui  se  dis- 
sout dans  le  reste  de  l'aluminium.  Après  le  refroidissement,  le 
creuset  étant  cassé,  cm  Ironie  au  fond  un  culot  d'aluminium  im- 
prégné de  silicium  graphiluide.  On  épuise  ce  culot  »um:*M">- 
menl  par  l'acide  chlorbjdrique  et  ;>jt  ai  :de  ilunrlodriiiui'  bouil- 
lants. Le  silicium  grapbilolde  reste  sous  forme  de  petites  tables 
hexagonales,  fsa  densité  t»l  égale  a.  2,40.  De  même  que  le  sili- 
cium cristallisé,  il  est  incombustible  :  ou  peut  les  chauffer  l'un 
et  l'autre  au  rouge  blanc,  dans  une  atmospln  n  <i  u\v'  ne  sans 
qu'ils  changent  de  poids.  Chauffé  au  rouge  avec  du  carboaaU1  dp 
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potasse,  le  silicium  graphilolde  décompose  l'acide  carbonique  avec 
un  vif  dégagement  de  lumière,  en  formant  de  l'acide  silicique  qui 
reste  uni  à  la  potasse.  Lorsqu'on  le  chauffe  au  rouge  naissant  dans 
du  chlore,  il  brûle  et  se  convertit  en  chlorure  de  silicium.  Il  est 
inattaquable  par  les  acides. 

Lorsqu'on  chauffe  le  silicium  amorphe  avec  du  sel  marin  a  une 
température  surlisante  pour  volaliliser  ce  dernier,  il  reste  du  sili- 
cium graphilolde.  Ceiui-ci  fond  a  uue  température  excessivement 
élevée  et  se  convertit  en  silicium  cristallisé  (H.  DeviUe). 

L'équivalent  du  silicium  est  =  14  '. 

acide  sujcique. 
SiOt  eu  Si»0» 

État  naturel.  —  Ce  corps  est  Irès-répandu  dans  la  nature.  Il  y 
existe  libre  et  à  l'état  de  combinaison  avec  les  bases  sous  forme 
silicates,  classe  livs-uiimlii'cnse  de  minéraux. 

Le  crislal  de  roche  ou  quartz  constitue  l'acide  silicique  pur.  Il 
se  présente  en  prismes  à  6  pans  terminés  par  des  pyramides  à 
6  faces.  Sa  densité  est  éj;;Uc  à  :>,G.  Il  exerce  la  double  réfraction  et 
la  polarisation  rolatoirc.  Il  est  inl'usiblc  au  t'en  de  l'iu'ye;  mais  lors- 
qu'on l'expose  à  la  haute  température  du  chalumeau  ù  gaz  hydro- 
génée! oxygène,  il  subit  la  fusion  visqueuse.  Après  le  re froid issemenl 
il  constitue  alors  une  masse  vitreuse  amorphe  d'une  densité  de  2,2. 
Le  quartz  fondu  ne  jouit  ni  de  la  double  réfraction  ni  de  la  pola- 
risation rota  toi re. 

Le  quartz  est  irréductible  pur  le  charLuii  et  par  le  potassium  aux 
plus  hautes  températures.  Il  est  inattaquable  par  les  acides,  a 
l'exception  de  l'acide  fluorhydrique.  Les  solutions  alcalines  l'atta- 
quent à  peine  à  la  température  de  l'ébullition;  mais  lorsqu'on  le 
chauffe  au  rouge  avec  les  alcalis  caustiques  ou  les  carbonates  alca- 
lins, ïl  entre  eu  combinaison  avec  les  bases  pour  former  des  sili- 

Lc  quartz  fondu  dont  la  densité  s'esl  abaissée  à  2,2  csl  dissous 
par  une  lessive  concentrée  et  bouillante  de  potasse  (IL  Deville). 

Les  améthystes,  les  agates,  les  calcédoines,  les  silex,  les 
grès,  etc.,  constituent  d'autres  variétés  d'acide  silicique  ou  de 

i.  D»ns  le  tableau  le*  «quivaleuli  île  ti  page  17,  ou  a  donné,  pour  le  lilidum, 

[Viqiiiv.iltllt  il,  qi:'ji!u;i1"i]l  u:  iiriiiirl  il.hliI.h  ■;  île  i:hi:iiisl(;,,  ijni  cij.riîIH'îil  i.i  ciin- 
posilion  de  l'acide  silicique  pat  ls  Formule  KO*.  Coinme  nom  adoptons  In  for- 
mule SiO1,  l'équivale»!,  du  niliciuiii  te.  r/iliiil  aiii  ij  .le  ît  *l  ileiieiil  14. 
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silice  anhydre,  variétés  cristallines  ou  amorphes.  Les  variétés 
amorphes,  telles  que  le  silex,  sont  attaquées  beaucoup  plus  faci- 
lement par  la  potasse  que  le  cristal  de  roche. 

On  rencontre  aussi  dans  la  nature  l'acide  siliciquc  à  l'état  de 
combinaison  avec  des  quantités  variables  d'eau.  Les  minéraux 
connus  sous  les  noms  d'opale,  d'hydruphanc,  do  geysérite,  <ie  ré- 
sinitc,  constituent  de  la  silice  hydratée. 

Préparation.  —  Pour  préparer  dans  les  laboratoires  l'acide  sili- 
ciquc ,  on  fond  ensemble  au  rouge  vif  fi  parties  de  sable  siliceux 
et  S  parties  de  carbonate  de  soude;  après  le  refroidissement  on 
reprend  par  l'eau  bouillante  la  masse  qui  renferme  do  silicate  de 
soude,  et  on  verse  de  l'acide  chlorhydrique  dans  la  solution.  Il  se 
forme  un  précipité  gélatineux  d'acide  siliciquc  hydraté,  et  du 
chlorure  de  sodium  reste  en  dissolution.  Un  Mire  et  on  lave  le 
précipité  gélatineux  avec  de  l'eau. 

On  obtient  aussi  la  silice  gélatineuse  en  décomposant  le  fluorure 
de  silicium  par  l'eau. 

Propriétés.  —  Dans  cet  état,  l'acide  siliciquc  hydraté  se  dissout 
avec  facilité  dans  une  solution  même  étendue  de  potasse  ou  de 
soude.  Il  n'est  point  insoluble  dans  l'eau.  Mais  lorsqu'on  le  desséche 
a  100°,  en  évaporant  a  siecité  la  snluliou  d'où  il  a  élé  précipité  pat' 
l'acide  chlorhydrique,  et  qu'on  reprend  ensuite  le  résidu  par  l'eau 
aiguisée  d'acide  chlorhydrique,  il  reste  une  poudre  blanche,  insi- 
pide, un  peu  rude  au  toucher,  qui  constitue  l'acide  silicique  amor- 
phe. En  prenant  l'état  solide,  après  l'évapo ration,  il  est  devenu 
tout  a  fait  insoluble  dans  l'eau.  Apres  une  forte  calcination,  il 
possède  une  densité  de  2,2,  et  offre  alors  les  propriétés  de  la 
silice  amorphe  qu'on  rencontre  dans  la  nature.  Il  est  irréductible, 
comme  elle,  par  le  charbon  et  par  le  potassium.  Il  est  décomposé 
au  rouge,  par  l'action  simultanée  du  chlore  et  du  charbon  (voir 
page  358).  Inattaquable  par  les  acides,  à  l'exception  de  l'acide  fluor- 
hydrique,  il  se  dissout  dans  les  lessives  alcalines  bouillantes. 

La  siliee  gélatineuse  desséchée  dans  le  vide  a  la  température  ordi- 
naire, renferme  16,5  pour  cent  d'eau.  Cette  composition  correspond 
a  la  formule  3SiOî,2HO.  Chauffé  a  120",  cet  acide  hydraté  perd  la 
moitié  de  son  eau  cl  devient  3SîO*,HO.  Lorsque,  d'après  M.  Ebel- 
men,  on  expose  pendant  longtemps  à  l'air  humide  de  l'éther  sili- 
ciquc, ce  corps  est  décomposé,  et  de  l'acide  siliciquc  se  sépare 
sous  forme  de  masses  dures,  vitreuses,  analogues  à  l'hydrophane. 
C'est  un  hydrate  SiO*,HO. 


HYDROGÈNE  SILICIÉ. 


MM.  Wœhler  et  Buff  ont  décrit,  sous  le  nom  d'hydrate  de  ses- 
quioiyde  de  silicium,  un  composé  renfermant  du  silicium,  de 
l'hydrogène  et  do  l'oxygène  et  auquel  ils  ont  attribué  d'abord  la 
formule  SW  +  2HO  (l'équivalent  du  silicium  étant  21).  La  com- 
position de  cette  matière  remarquable  n'est  pas  encore  bore  de 

M.  Wcahler  a  observé  récemment  ce  fait  que,  lorsqu'on  traile  le 
siliciurc  de  calcium  par  l'acide  chiorhydrique  concentré,  il  reste 
une  substance  colorée  en  jaune  orangé  et  qu'il  a  désignée  sous 
le  nom  de  silicon.  Ce  corps  est  insoluble  dans  l'eau.  Lorsqu'on  le 
chauffe  à  l'abri  du  contact  de  l'air,  il  dépage  de  l'hydrogène  et 
laisse  un  résida  d'acide  silïeique  coloré  en  brun  par  du  silicium. 
Chauffé  en  vase  clos  avec  de  l'eau  h  190°,  il  se  convertit  en  acide 
silicique  avec  dégagement  d'hydrogène. 

11  se  conserve  sans  altération  à  l'abri  de  la  lumière.  Mais  lors- 
qu'on l'expose,  sous  l'eau,  a  l'action  de  la  lumière  solaire,  il  dé- 
gage de  l'hydrogène  et  se  convertit  en  une  matière  blanche  que 
M.  Wœhler  désigne  sous  le  nom  de  (encan  et  qu'il  croit  identique 
avec  l'hydrate  d'oxyde  de  silicium  qu'il  avait  décrit  avec  M.  BufT. 

M,  Wcehler  considère  le  silicon  et  le  leucon  comme  des  combi- 
naisons ternaires  de  silicium,  d'hydrogène  cl  d'oxygène,  dans  les- 
quelles le  silicium  jouerait  le  rôle  du  carbone  dans  les  combinai- 
sons organiques  ternaires.  Il  exprime  provisoirement  la  composi- 
tion de  ces  deux  substances  par  les  formules  suivantes  (dans  les 
quelles  Si  figure  avec  l'équivalent  U)  : 
SiUcon  SiW»0«. 
Leucon  Si'll'O'». 


HYDROGÈNE  SILICIÉ. 
SiH*  ou  SM«. 

Ce  corps  intéressant  a  été  découvert  par  MSI.  Buff  et  Wœhler. 
Pour  le  préparer,  on  décompose  le  siliciure  de  magnésium  par 

On  se  procure  le  siliciure  de  magnésium  en  projetant  dans  un 
creuset  muge  un  mélange  de  40  grammes  de  chlorure  de  magné- 
sium, de  33  grammes  de  fluorure  double  de  silicium  el  de  potas- 
sium, de  10  grammes  de  chlorure  de. sodium  fondu  cl  rie  20  grammes 
de  sodium  en  morceaux.  Le  chlorure  de  magnésium  et  le  fluorure 
double  sont  réduits  par  le  sodium;  le  magnésium  et  le  silicium  mis 
en  liberté  se  combinent  pour  former  du  siliciurc  de  magnésium  qui 


CHLORURE  DE  SILICIUM. 


reste  disséminé  dans  la  masse  de  chlorure  et  de  fluorure  alcalins. 
Après  le  refroidissement  on  réduit  cette  masse  en  petits  fragments 
et  on  l'introduit  dans  un  flacon  à  deux  tubulures (/!#.  I),  exactement 
rempli,  ainsi  que  le  tube  abducteur,  d'eau  privée  d'air  par  l'ébulli- 
tion.  On  ajoute  ensuite  rie  l'acide  chlorhydrique  par  le  tube  à  enton- 
noir. Le  silieiure  est  décomposé  et  il  se  dégage  de  l'hydrogène  sili- 
cié  qu'on  recueille  dans  des  èpriiuveltes  remplies  d'eau  non  aérée. 
MgïSi  +  2HC1  =  SiH'  +  SMgCI. 
*  Ï3ii»  obtoîSîw  "îavî'™  ie^n". 
Ainsi  préparé,  l'hydrngè ne  silicié  est  encore  mêlé  avec  un  excès 
d'hydrogène.  C'est  un  gaz  incolore  qui  brûle  spontanément  a  l'air 
avec  un  vif  éclat  et  en  donnant,  comme  l'hydrogène  phosphoré 
spontanément  inflammable,  de  belles  couronnes  blanches.  11  est 
décomposé  par  la  chaleur  en  hydrogène  et  en  silicium.  1)  réduit 
les  dissolutions  de  cuivre,  d'argent,  de  palladium. 


CULORURE  m  SILICIUM. 

SiCl=  ou  SKI*. 

Lorsqu'on  chauffe  du  silicium  dans  une  atmosphère  de  chlore, 
la  combinaison  des  deux  corps  s'accomplit,  et  i!  se  forme  du  chlo- 
rure de  silicium.  Pour  préparer  ce  chlorure,  on  soumet  l'acide 
silicique  a  l'action  simul (iliu'c  itu  charhon  et  du  chlore  a  une  très- 
haute  température.  Dans  ces  conditions,  on  parvient  a  le  réduire 
cl  h  le  convertir  en  chlorure  de  siliciunii 

sio»  +  2c  +  aci  =  co»  +  sici». 

Acide        Charbon.      Cblnr«.         Oijd«  CM  on» 

■ilieiq»  j,  nttai.    de  niiduoi. 

Voici  comment  on  opère  :  on  mêle  inliincmcnt  parties  égales  de 
silice  gélatineuse  i  l  de  noir  île  fumée;  on  y  ajoute  de  l'huile'et  on 
réduit  ic  tout,  sur  une  table  de  porphyre,  en  une  pâle  épaisse. 
Avec  celle-ci  on  fait  des  boulettes  qu'on  calcine  dans  un  creuset 
muni  de  son  couvercle,  après  les  avoir  recouvertes  de  poussier  de 
charbon.  On  les  introduit  ensuite  rapidement  et  encore  chaudes 
dans  une  cornue  tubulée  E  (jig.  82)  en  grès  vernissé,  qu'on  place 
dans  un  bon  fourneau  a  réverbère.  Le  col  E  de  cette  cornue  se 
trouve  eu  communication  avec  les  tubes  G,  H,  qui  plongent  dans 
un  mélange  de  sel  et  de  glace,  et  qui  sont  en  communication  par 
la  partie  recourbée  avec  les  flacons  I,  K  entourés  de  glace.  Dans  la 
tubulure  de  h  cornue  on  engage  un  tube  de  porcelaine  D,  qui  va 
plonger  jusqu'au  fond  de  lu  cornue  et  par  lequel  on  fait  arriver  un 


FLUORURE  DE  SILICIUM. 


courant  de  chlore  sec,  celui-ci  se  dégage  dans  le  ballon  A,  se  laïc 
en  B,  se  dessèche  sur  du  chlorure  de  calcium  en  C.  La  cornue 
étant  chauffée  au  rouge  vif,  le  chlorure  de  silicium  prend  naissance 
et  va  se  condenser  dans  les  tubes  et  se  rassembler  dans  les  fla- 
cons I,  K  sous  forme  d'un  liquide  coloré  en  jaune  par  un  cscès 
de  chlore.  Pour  lui  enlever  ce  dernier,  on  l'agite  avec  une  petite 
quantité  de  mercure,  puis  on  le  rectifie. 

A  l'état  de  pureté,  le  chlorure  de  silicium  est  un  liquide  inco- 
lore, très-mobile,  doué  d'une  odeur  forte.  11  répand  à  l'air  des  va- 


Fig.  83. 


peurs  blanches.  Il  boiitaSil".  Sa  densité  est  égale  à  1,323.  La  den- 
sité de  sa  vapeur  est  égale  à  5,01.  Sa  formule  moléculaire  STOl* 
répond  à  4  volumes  de  vapeur.  Au  contact  de  l'eau  il  se  décompose 
en  formant  de  l'acide  chlorhydrique  cl  de  l'acide  silicique. 
Si«Cl*  +  MPO»  =  SiW  -H  4HC1. 


MM.  Wœhler  et  Buff  ont  décrit  sous  le  nom  de  chlorhydrate  de 
sous-chlorure  de  silicium,  un  corps  renfermant  du  silicium,  du 
chlore  et  de  l'hydrogène  et  qui  se  forme  lorsqu'on  fait  passer  du 
g;n  chlorhydrique  bien  sec  sur  du  silicium  cristallisé,  porté  à 
une  température  voisine  du  rouge.  C'est  un  liquide  incolore,  d'une 
densité  de  f  ,63. 11  bout  à  12°.  Il  est  inflammable  et  brûle  avec  une 
flamme  pale,  vrrdatre.  L'eau  le  décompose  en  acide  chlorhydrique 
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FLUORURE  DE  SILICIUM. 


et  en  oxyde  de  silicium  hydraté  (leucon).  La  composition  de  ce 
corps  n'est  pas  encore  bien  établie. 


Préparation.  —  Un  introduit  dans  un  ballon  (fig.  ■il)  un  mélange 
intime  de  quartz  pulvérisé  et  de  fluorure  de  calcium  ;  on  ajoute  de 
l'acide  sulfurique  concentré  de  manière  a  former  une  bouillie  claire, 
et  on  chauffe  doucement  le  ballon  sur  un  bain  de  sable  après  y  avoir 
adapté  un  lobe  de  dégage-mi'iil.  On  recueille  sur  le  mercure  le  gaz 
qui  si1  dégage.  Lï:qn;dinn  suivante  renrésenle  la  réaction  qui  donne 
naissance  au  fluorure  de  silicium  : 

2CaFl    +    SiO1   +   2SHO'  =   3SCat>»    +   SiFl*    +  2H0. 

Le  fluorure  de  silicium  est  un  gaz  incolore.  Sa  densité  est 
égale  a  3,574.  Il  répand  à  l'air  des  fumées  blanches.  Au  contact 
de  l'eau  il  se  décompose  en  silice  gélatineuse  el  eu  acide  hydro- 
fluosilicique.  Cette  réaction,  qui  est  caractéristique,  s'accomplit 
selon  l'équation  suivante  : 

3SiFl«    -I-    3HO   =   SiO*   +  S[HFl.SiFl»]. 

Acide  hydroflnosilicimiB.  —  Ce  corps  est  un  réactif  fréquemment 
employé  dans  les  laborakiircs.  Prnir  le  préparer,  on  introduit  dans 
un  ballon  A  {fig.  83)  un  mélange  d'acide  sulfiirique,  de  subie  quart- 
zeux  et  de  fluorure  de  calcium;  on  chauffe  et  on  dirige  le  gaz 
fluosilirique  dans  de  l'eau.  Comme  l'extrémité  du  tube  B  par  loque- 
ce  gaz  arrive  se  boucherait  immédiatement  au  contact  de  l'eau 
par  suite  de  la  formation  de  la  silice  gélatineuse,  on  fait  plonger 
ce  tube  dans  du  mercure  C,  comme  le  montre  la  figure  83,  et  on 
verse  par-dessus  le  mercure  l'eau  dans  laquelle  se  dissout  l'acide 
hydrofluosilicique.  Lorsque  cette  eau  s'est  prise  en  niasse  par  suite 
de  la  formation  de  la  silice  gélatineuse,  on  jette  la  gelée  sur  un 
linge,  ou  exprime  et  on  recommence  à  diriger  dans  le  liquide  (lu 
gaz  fluorure  de  silicium.  Pour  achever  la  saturation,  on  concentre 
la  liqueur  filtrée  jusqu'à  ce  que  des  vapeurs  blanches  apparaissent. 

L'acide  hydrofluosilicique  concentré  est  un  aeide  très-énergique 
qui  chasse  de  leurs  combinaisons  les  acides  volatils,  à  l'exception 
de  l'acide  sulfurique.  On  ne  le  connaît  pas  a  l'étal  anhydre,  et  on 
ne  peut  le  concentrer  au  delà  d'un  certain  degré;  car  il  arrive  un 
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momenl  où  il  se  décompose  en  eau,  en  fluorure  du  silicium  el  en 
acide  hydrofluorique.  Lorsqu'on  optre  celle  conecntralion  dans 


un  vase  de  verre,  la  silice  île  celui-ci  est  disaoulc,  el,  par  une  réac- 
tion inverse  de  celle  qui  dunne  naissance  à  l'acide  hyrirofluosili- 
eique,  cet  acide  se  décompose  en  lluonirc  de  silicium  el  en  eau. 
SiO»  +  2fHn,SiF1']  =  3SÏKL»  \-  ÎHO. 


Il  I... 


.  le» 


potassium  RPI.SiFI».  Il  précipit.-? 
mant  un  précipité  gélatineux,  plus 
double  de  silicium  cl  de  sudiunj. 


sels  de  potas! 


jpaqup  que  Taulre,  rie  llui 


.c  carbone  cl  le  silicium  se  rap  piochent  l'un  de  l'autre  non-seu- 
lent  par  une  certaine  analope  dans  les  propriétés  physiques, 
is  encore  par  !a  rnmposilion  des  combinaisons  qu'ils  forment 
c  l'oxygène,  le  soufre  et  le  chlore. 


3Bï  m  un:. 

L'hydrogène  silicté,  doul  la  composition  n'esl  pas  encore  bien 
établie,  renferme  probablement  Si1!!*,  et  sérail  comparable,  dans 
ce  cas,  a  l'hydrogène  prolucai'honé  ClH*. 

BORE 

Le  bore  est  le  radical  de  l'acide  borique.  Il  a  été  isolé  en  1808 
par  Gay-Lussac  et  Theaard,  qui  l'ont  obtenu  a  l'état  amorphe  en 
réduisant  l'acide  borique  par  le  potassium. 

Récemment,  MM.  H.  Dcvillc  cl  Wœhler  ont  montré  que  le  bore 
peut  être  obtenu  a  l'étal  cristallin,  et  qu'il  existe  sous  les  mêmes 
modifications  physiques  que  le  carbone  et  le  silicium. 

Préparation  du  bore  amorphe.  —  L'acide  borique  bien  sec.  préa- 
lablement II n ] 1 1 1 1  i'l  pulvérisé,  et  le  |")tn>sium  siml  disposés  par  cou- 

ches  alternatives  dans  un  creuset  qu'on  porte  ensuite  au  rouge. 
Une  réaction  iros-vive  s'accomplit.  Une  partie  de  l'acide  borique 
cède  siiji  oxygène  métiil,  cl  l'osyili»  forme  s'unit  à  l 'excès  d'acide 
borique  pour  former  du  borate  de  potasse. 

4BoO'  +  3K  =  j(BoOJ,KO)  -f  Ho. 
Après  le  refroidissement,  on  épuise  la  masse  par  l'eau,  qui  dis- 
sout le  borate  de  potasse  et  laisse  le  bure  sous  forme  d'une  poudre 
noire.  On  la  recueilli-  sur  un  liltre  et  on  la  lave  à  l'eau  alcoolisée 
(Gay-Lussac  et  Thenard).  D'après  le  conseil  de  MM.  Wrehler  et 
Deville,  il  convient  de  remplacer,  dans  celle  préparation,  le  potas- 

On  chaulfe  au  rouge  un  creuset  de  foule,  ou  y  introduit  un  mé- 
lange de  100  grammes  d'acide  borique  fondu,  de  00  grammes  de 
sodium,  et  on  recouvre  le  mélange  de  50  grammes  de  sel  marin 
fondu.  On  agite  la  masse  fondue  avec  une  tige  de  fer  et  on  la  verse, 
encore  incandescente,  dans  de  l'eau  aiguisée  d'acide  chlorhydri- 
quc.  Les  sels  solubles  étant  dissous,  on  recueille  le  bore  sur  un 
filtre  et  on  le  lave,  d'abord  a  l'eau  acidulée  d'acide  chlorhydrique, 
puis  à  l'eau  pure.  On  le  sèche  entre  ries  briques  poreuses  a  la  tem- 
pérature ordinaire. 

Préparation  du  bore  cristallisé.  —  On  introduit  dans  un  creuset  de 
charbon  80  grammes  d'aluminium  en  gros  morceaux  et  100  gram- 
mes d'acide  borique  fondu  et  réduit  eu  fragments,  tlu  dispose  ce 
creuset  de  charbon  dans  un  creuset  de  plombagine;  on  remplit 
l'intervalle  île  poussier  de  charbon;  puis,  le  creuset  étant  bien 
couvert,  on  le  chauffe  au  rouge  blanc  pendant  cinq  heures  environ 
dans  un  bon  fourneau  a  vent.  Après  le  refroidissement  on  le  casse. 


BORE. 


Oti  y  trouve  deux  couches  dhliue.tr>-  :  uns-  scorie  vitreuse  formée 
d'acide  borique  cl  d'alumine,  et  une  masse  métallique,  caverneuse, 
d'un  gris  de  Ter,  qui  est  de  l'aluminium  imprégné  dans  toute  su 
masse  de  bore  cristallisé.  On  fait  bouillir  cette  masse  successive- 
ment avec  une  lessive  de  soude  moyennement  concentrée,  qui 
dissout  l'aluminium,  l'acide  borique  et  l'alumine  adhérente,  puis 
avec  de  l'acide  chlorhydrique  qui  dissout  une  trace  de  fer;  enfin 
on  l'épuisé  avec  un  mélange  décide  11  nui  hydrique  et  d'acide  azo- 
tique pour  extraire  quelques  traces  de  silicium.  Le  bore  ainsi  ob- 
tenu renferme  encore  quelques  centièmes  de  carbone  (H.  Deville.) 

On  obtient  le  bore  h  l'état  graphitoïde  en  fondaot  du  fluoboratc 
de  potassium  (fluorure  double  de  bore  et  de  potassium)  avec  de 
l'aluminium.  On  a  soin  d'ajouter  une  petite  quantité  de  chlorures 
de  sodium  et  de  potassium  comme  fondants.  Une  portion  de  l'alu- 
minium décompose  le  fluorure  de  bore  ;  le  bore  mis  en  liberté  se 
dissout  dans  l'excès  d'aluminium  qui  forme  un  culot  après  le  refroi- 
dissement. On  traite  ce  culot  par  l'acide  chlorhydrique.  L'alumi- 
nium se  dissout  et  le  bore  reste  sons  forme  de  paillettes  brillantes, 
opaques,  souvent  hexagonales  et  possédant  l'éclat  du  graphite. 

Propriétés  du  bore  cristallisé.  —  Le  bore  préparé  par  le  procédé 

auxquels  quelques  (races  de  matières  étrangères  communiquent 
quelquefois  une  coloration  ronge  grenat  on  jauni'  de  miel.  La  forme 
de  ces  cristaux  est  l'octaèdre.  Leur  densité  est  égale  a  2,68.  Leur 
réfrangibilité  est  comparable  à  celle  du  diamant.  Aussi  durs  que 
celui-ci,  les  cristaux  de  bore  rayent  le  corindon.  Leur  poussière 
polit  le  diamant.  Ils  sont  infusibles. 

Lorsqu'on  le  chauffe  au  rouge  dans  l'air  ou  dans  l'oxygène,  le 
bore  cristallisé  s'enflamme  et  se  convertit  en  acide  borique.  Ce 
dernier  recouvre  la  surface  du  bore  et  empêche  l'action  de  se  pro- 
pager. Chauffé  au  rouge  dans  une  atmosphère  de  chlore,  le  bore 
brûle  et  se  convertit  en  chlorure  de  bore  gamu. 

Le  bore  cristallisé  est  inattaquable,  par  tous  les  acides  et  par  les 
lessives  alcalines  bouillantes.  Au  ronge  vif,  le  bisulfate  de  potasse 
le  convertit  en  acide  borique  avec  dégagement  d'acide  sulfureux. 
Lorsqu'on  le  fond  au  rouge  avec  de  l'hydrate  ou  du  carbonate  de 
soude,  il  s'oxyde  lentement  et  se  dissout.  L'azotate  de  potasse  fondu 
ne  l'attaque  pas.  De  tous  les  corps  simples  c'est  le  plus  inaltérable. 

Propriétés  tin  bore  amorphe.  — A  l'état  amorphe,  le  bore  se  pré- 
sente sous  forme  d'une  poudre  noire.  Il  s'oxyde  beaucoup  plus 
facilement  que  le  bore  cristallisé,  Il  suffit  de  chauffer  légèrement 
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un  filtre  imprégné  de  bore  amorphe  pour  qu'il  prenne  feu  et  brûle 
avec  un  vif  éclat. 

Lorsqu'on  le  chauffe  au  mugi'  dans  un  courant  de  vapeur  d'eau, 
le  bore  amorphe  décompose  celle-ci  :  il  se  forme  de  l'acide  bo- 
rique et  de  l'hydrogène  est  mis  en  liberté. 

Le  bore  amorphe  peut  se  combiner  directement  avec  l'azote, 
lorsqu'on  le  chaude  i'iirU'iiicnl  au  milieu  d'une  atmosphère  de  ce 
gaz.  Il  se  forme  de  l'azoture  de  bure  HoAz  (11.  Deville).  Chauffé  au 
rouge  sombre  dans  un  courant  de  bioxyde  d'azote,  il  brille  avec  un 
vif  éclat  et  se  convertit  en  acide  borique  t*l  en  azolure  de  bore. 

lifki  +  3A*0«  =  artnOî  +  SHoÀK. 
Bora.       Bloijda        Adda  Àiorur» 
d'iiols.       ïorlqua.        du  bore. 

Le  bore  amorphe  décompose  a  chaud  l'hydrogène  sulfuré  avec 
formation  de  sulfure  de  bore  BoS3.  Il  décompose  de  même,  â 
l'aide  d'une  douce  chaleur,  les  acides  rhlorhydriquc  et  bromhy- 
drique,  et  il  se  forme  soit  du  chlorure  de  bure,  soit  du  bromure 
de  bore,  avec  dégagement  d'hydrogène. 


ACIDE  IJ0ELJ0.LE. 

BoO». 

État  naturel  at  préparation.  —  L'acide  borique  se  trouve  dans 
quelques  minéraux,  tels  que  la  boracile  et  le  bonde  de  chaux  du 
Pérou.  L'eau  de  certains  lacs  du  Thibet  renferme,  en  dissolution, 
du  borate  de  soude  (tinkal).  Ce  sel  servait  autrefois  a  la  préparation 
de  l'acide  boracique  (borique),  qui  était  connu  sous  le  nom  de  sel 
sédatif  de  Homber/j.  Aujuunl'liui  la  presque  [oialiti":  de  l'acide  bo- 
rique provient  de  la  Toscane. 

On  rencontre  dans  les  Marcmmes,  à  Monte-Rotondo,  un  sol 
volcanique  et  crevassé,  d'où  l'on  voit  s'échapper  des  jets  de  vapeur 
connus  sous  le  nom  de  tuffioni.  Les  gaz  qui  se  dégagent,  avec  la 
vapeur  d'eau,  des  suffioni,  et  dont  la  température  est  comprise 
entre  92°  et  9!)"  (Payen),  sont  composés,  d'après  MM.  Ch.  Deville 
et  F.  Le  Blanc,  d'acide  sulfhydriquc ,  d'acide  carbonique,  d'azote, 
il 'hydrogène  pritlnrarboné  cl  d'hydrogène.  Ils  entraînent  des  traces 
sensibles  d'acide  borique.  Lorsque  l'eau  pénètre  dans  les  crevasses 
d'où  s'échappent  ces  émanations  gazeuses,  elle  est  refoulée  bouil- 
lunnanlc  et  chargée  d'une  petite  quantité  d'acide  borique.  Les 
flaques  d'eau  qui  séjournent  dans  le  voisinage  des  suflioni  et  qu'on 
nomme  lagom,  renferment  de  l'acide  borique  en  dissolution. 
M.  Dumas  présume  que  les  émanations  volcaniques  qui  donnent 
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naissance  au*  suffloni  renferment  du  sulfure  île  bore  (EoS3)  que 
iVau  décompose  en  acirie  su I l'hydrique  el  en  acide  borique. 

Ce  sont  la  des  phéno- 
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l'eau.  Kn  >  <•  i  ■  dans 
les  crevasses ,  elle  se 
chaîne  d'acide  borique, 
comme  on  vient  de  l'in- 
diquer; après  2-1  heures 
elle  est  presque  bouil- 
lante el  renferme  envi- 
ron I  °/„  d'acide  borique. 
On  la  dirige  alors  dans 
des  bassins  inférieurs  A, 
comme  le  montre  la  fig. 
Hi,  oii  elle  se  concentre 
de  plus  en  plus.  Lors- 
qu'elle marque  i",3  a 
l'aréomètre  de  Baumé, 
on  la  conduit  d'abord 
dans  des  cuves  BCC,  puis 
dans  des  chaudières  en 
plomb  L)1)I),  qui  sont 
chauirécs  en  oo  par  la 
chaleur  naturelle  du  sol 
et  par  les  suffloni  qu'on 
ne  peut  utiliser  pour  la 
dissolution  de  l'acide  bo- 
rique. La  solution  est 
''ff*  ainsi  concentrée  sans  dé- 

MtQBUStible,  et  laisse  déposer,  par  le  refroidissement, 
B.  un  acide  borique  impur  qui  renferme  encore  de 
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18  à  23  pour  cent  de  matières  étrangères.  Ou  convertit  cel  acide 
en  borax  {biborale  de  soude). 

Pour  jjii'-ji;iitT  l'acide  borique  dans  les  laboratoires:,  on  décom- 
pose une  solution  bouillante  et  concentrée  de  borax  (biborate  de 
soude]  par  l'acide  su! l'inique  élendu.  On  ajoute  ce  dernier  par 
petites  portions  jusqu'à  ce  qu'un  papier  de  tournesol  soit  forte- 
ment rougi  ;  puis  on  laisse  refroidir  la  liqueur  :  l'acide  borique 
cristallise  par  le  refroidissement.  On  le  recueille  cl  on  le  purifie 
par  une  ou  deux  cristallisations  dans  l'eau  bouillante. 

Propriété»  de  l'acide  borique.  —  L'acide  borique  ainsi  préparé 
cristallise  en  écailles  brillantes,  un  peu  grasses  au  loucher.  Ces 
cristaux  renferment  43, S  %  d'eau,  et  leur  composition  est  repré- 
sentée par  la  formule  Bo0'  +  3H0.  Chauffés  à  100°,  ils  perdent  la 
moiliéde  leur  eau.  Lorsqu'on  chauffe  l'acide  borique  dans  an  creu- 
set de  platine  à  une  température  voisine  du  rouge,  il  devient  an- 
hydre et  entre  en  fusion  d'abord  visqueuse,  puis  complète.  En  se 
refroidissant,  il  commence  par  devenir  pileux  et  se  laisse  tirer  en 
fils;  puis  il  se  prend  en  une  masse  vitreuse  d'acide  borique  amor- 
phe. Lorsqu'on  le  conserve  dans  cel  élal,  ce  corps  perd  peu  h  peu 
sa  Iran  s  paie  née  par  suite  d'un  travail  moléculaire  analogue  ;"i 
celui  qui  fait  passer  l'acide  arsénieux  vitreux  a  l'étal  d'acide  por- 
celaine :  l'acide  amorphe  devient  cristallin.  Exposé  a  l'air  humide, 
il  se  recouvre  d'une  poussière  blanche  d'acide  borique  hydraté. 

Fondu,  l'acide  borique  dissout  un  grand  nombre  de  substances 
solides,  et  donne  alors  eu  se  refroidissant  des  masses  vitreuses 
diversement  colorées. 

Lorsqu'on  l'expose  à  une  très-haute  température,  il  se  volatilise. 
Ebelmeu  a  mis  a  profit  celte  propriété  pour  obtenir  artificiellement 
le  corindon,  et  d'aulres  minéraux.  Ayant  dissous  de  l'alumine  dans 
de  l'acide  horique  fondu,  il  a  expose  la  malière  a  la  haute  tempé- 
rature d'un  four  à  porcelaine  :  l'acide  borique  s'est  volatilisé  et 
l'alumine  a  cristallisé  sous  les  formes  du  corindon. 

L'acide  borique  est  soluble  dans  l'eau.  Il  exige,  pour  se  dis- 
soudre, 33  parties  d'eau  à  10",  25  parties  d'eau  à  20°  cl  12  parties  i 
à  100°.  Celte  solution  possède  une  faible  saveur.  Klcnduc,  elle  ne 
rougit  point  le  tournesol,  mais  lui  communique  une  couleur  d'un 
rouge  vineux.  Concentrée  et  bouillante,  elle  nuisit  franchement  le 
tournesol  (Malaguti).  La  solution  d'acide  borique  brunit  le  papier 
de  cure u ma. 

Lorsqu'on  la  soumet  à  l'ébullilion,  les  vapeurs  aqueuses  entraî- 
nent une  certaine  quantité  d'acide  borique. 
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L'acide  borique  se  dissout  dans  l'alcool.  Lorsqu'on  enflamme  la 
solution  alcoolique,  elle  brille  avec  une  flamme  verte.  Celte  pro- 
priété est  caractéristique. 

Aucun  métalloïde,  employé  isolément,  ne  réduit  l'acide  bo- 
rique; mais  par  l'action  combinée  du  charbon  el  du  chlore  il  se 
convertit,  à  une  haute  température,  en  chlorure  de  bore.  Lorsqu'on 
fait  passer  sur  un  mélange  de  charbon  cl  d'acide  borique  du  sul- 
fure de  carbone,  il  se  forme,  d'après  M.  Fremy,  de  l'oxyde  de  car- 
bone cl  du  sulfure  de  bore,  BoS9. 

(lHT.mil- H  K  DE  BORE. 

Boa». 

On  peut  préparer  ce  composé  par  un  procédé  analogue  a  celui 
qui  serl  à  la  préparation  du  chlorure  de  silicium,  c'est-à-dire  en 
faisant  arriver  un  courant  de  chlore  sec  sur  un  mélange  intime 
d'acide  borique  el  de  charbon. 

HuO*  +  3C  +  ÎC1  =  ÎCO  +  BoCl'. 

Ati 'le  Oiidn       Cb  luron 

horojoE.  lie  carbone,     dn  bon. 

Un  procédé  plus  simple  consiste  à  faire  arriver  un  courant  de 
chlore  sur  du  bore  amorphe  qu'on  chauffe  légèrement  dans  une 
petite  cornue  tabulée  ou  dans  un  tube  de  verre.  On  dirige  la  va- 
peur de  chlorure  de  bore  dans  un  récipient  bien  sec  et  refroidi  à 
l'aide  d'un  mélange  de  glace  cl  de  sel.  Il  s'y  condense  sous  forme 
d'un  liquide  transparent  très-mobile.  Sa  densité  est  égale  a  i,35. 
Sa  densité  de  vapeur  est  égale  à3,l»2  (l)uws).  Il  bout  à  17°.  L'eau 
le  décompose  eu  acide  chlorhydrique  et  en  acide  borique. 
BoCl'  +  3H0  =  BoO9  +  JHCI. 

FLUORURE  DE  DORE. 

BoFP. 

Préparation,  —  On  peut  préparer  ce  corps  par  un  procédé  ana- 
logue h  celui  qui  donne  le  fluorure  de  silicium,  c'est-à-dire  en 
chauli'ant  modérément  dans  un  ballon  un  mélange  'de  1  partie 
d'acide  borique  fondu  et  pulvérisé,  2  parties  de  fluorure  de  calcium 
et  de  12  pallies  d'acide  snll'iinque  ronreiTtré.  L'opération  se  fait 
daos  un  ballon  muni  d'un  Inbc  de  d^a^i'iuciil  (fitj.  21).  Le  fluo- 
rure de  bore  est  gazeux.  On  le  recueille  sur  le  mercure.  Jl  prend 
naissance  en  vertu  de  la  réaction  suivante  : 


BofP   -l-   SCsFl    4-    3SH0»  =  3SCaO'   -+■   3H(1    4-  lioFlJ 
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L'eau  éliminée  est  retenue  par  l'acide  sulfuriquc  dont  on  emploie 
un  grand  eicès. 

On  peut  aussi  préparer  le  fluorure  de  bore  en  calcinant  dans 
une  cornue  de  porcelaine  un  mélange  île  2  parties  de  fluorure  de 
calcium  et  de  i  partie  d'acide  borique  Tondu  :  il  se  forme  du 
borate  de  chaux  banque  BoO*,3CaO  =  BoCaW,  et  du  fluorure  de 
bore. 

2Ro03    +    3CaFl'  =   HoOMCnO  +  BoFR 

.      ^Afîdj  ^'borore         Bwill  de  nkw.  J'1^™ 

Propriétés.  —  Le  fluorure  de  bore  est  un  gaz  incolore  d'une  den- 
sité de  2,3121  (l)umas).  [1  répand  a  l'air  d'épaisses  fumées  blan- 
ches qui  proviennent  de  la  condensation  de  l'humidité  atmosphé- 
rique. Il  est  tellement  avide  d'eau  qu'il  noircil  inslantauénienl  le 
papier  en  lui  enlevant  les  éléments  de  l'eau.  Il  est  Irès-soluble  dans 
l'eau,  t  volume  de  ce  liquide  peut  dissoudre  SOI)  volumes  de  fluo- 
rure de  bore.  lin  présence  d'une  grande  quantité  d'eau,  le  fluorure 
de  bore  se  décompose.  I)  laisse  déposer  de  l'acide  borique  et  se 
transforme  un  acide  hydroflnoborique  HFl,BoFI3. 

4BoFl»  +  HtlO  =  SftotV  +  3(HFl,BoFl>). 

dr  bore.  boriqae.  b?drûlluvboriqaB. 

L'acide  hydrofluoborique  ou  fluorure  double  de  bore  el d'hydro- 
gène sature  les  bases  en  dminanl  de..  Iluoboralcs  nu  fluorures  dou- 
bles de  bore  et  d'un  métal  MFI,BoFP. 

GÉNÉRALITÉS  SUK  LUS  MÉTAUX 

On  désigne  sous  le  nom  de  métaux  des  corps  simples,  bons  con- 
ducteurs de  la  chaleur  cl  de  l'éleclricilé,  opaques  et  doués  d'un 
éclat  particulier  qu'on  nomme  métallique.  Celle  définilion,  on  le 
voit,  repose  plutôt  sur  certains  caractères  physiques  que  sur  un 
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satisfaisante,  et  de  plus  elle  manque  de  rigueur;  car  elle  s'applique 
a  des  corps  que  l'on  peu!,  a  bon  droit,  ranger  parmi  les  métal- 
loïdes. C'est  ainsi  que  l'antimoine,  classé  parmi  les  métaux,  par 
celle  définition  aussi  bien  que  par  l'usage,  devrait  plutôt  trouver 
place  a  célé  de  l'arsenic,  dans  celle  famille  naturelle  de  corps 
qui  comprend  l'azote,  le  phosphore,  l'arsenic  et  l'antimoine.  D'un 
autre  côté,  l'osmium,  un  des  métaux  qui  accompagnent  le  platine, 
se  rapproche  beaucoup  des  métalloïdes.  Ces  exemples  prouvent 
que  la  distinction  entre  les  métalloïdes  et  les  métaux  n'es)  pas 
aussi  fondamentale  qu'on  pourrait  le  croire,  et  que  le  passage 
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entre  ces  deux  classes  de  corps  s'Établit  non  par  un  saut  brusque, 
mais  par  une  transition  graduée.  Il  e.-t  néanmoins  ulile  de  conser- 
ver une  pareille  distinction. 

Propriétés  physiques  des  métaux.  —  Les  mélaux  sont  des  corps 
opaques.  Pourtant  leur  opacité  n'est  pas  absolue.  On  sait  que  l'or 
réduit  en  feuilles  excessivement  minces  laisse  passer  une  lumière 
verlc.  Il  est  probable  que  d'autres  métaux  acquerraient  rie  même 
un  certain  degré  de  transparence  si  l'on  pouvait  les  réduire  en  lames 
suffisamment  minces. 

Les  métaux  sont  lions  conducteurs  de  la  chaleur  et  de  l'électri- 
cité, mais  ils  ne  le  sont  pas  également,  et  présentent,  à  cet  égard, 
des  différences  que  les  physiciens  ont  déterminées  et  qu'on  trou- 
vera notées  dans  le  tableau  île  la  page  371. 

Les  métaux  possèdent  un  certain  éclat  qui  les  caractérise  et  qu'il 
ne  faut  pas  confondre  avec  te  brillant  qu'offrent  certains  métal- 
loïdes, tels  que  l'iode.  Un  métal  peut  perdre  cet  éclat  lorsqu'il  se 
trouve  réduit  à  l'état  tle  division  extrême.  C'est  ainsi  qu'on  peut 
obtenir  le  platine  sous  forme  d'une  poudre  noire,  l'argent  en 
poudre  grise,  le  cuivre  en  poudre  rouge  terne.  Mais  il  suffit  de 
frotter  ces  poussières  métalliques  avec  un  corps  dur,  de  les  écra- 
ser dans  un  mortier  en  agate  ou  sous  le  brunissoir  pour  leur 
rendre,  avec  un  certain  degré  de  cohésion,  leur  éclat  particulier. 
La  poudre  d'iode  resterait  tenu:  dans  ces  conditions. 

Les  mélaux  offrent  diverses  colorations.  Tout  le  monde  sait  que 
l'aident  et  l'étain  sont  blancs,  que  l'a! iiiniiiium,  le  platine,  lezïnc 
et  le  fer  sont  d'un  blanc  grisâtre  ou  bleuâtre,  que  l'or  est  jaune, 
que  le  cuivre  est  rouge.  Mais  (elles  ne  sont  pas  les  colorations  vé- 
ritables que  présentent  ces  métaux;  car. cm  sait,  par  les  expériences 
do  M.  li.  Prévost,  que  leurs  teintes  deviennent  plus  foncées  par 
plusieurs  réflexions  successives.  Uu'uu  rayon  de  lumière  arrive 
dans  l'œil  après  s'être  réfléchi  une  seule  fois  sur  l'argent,  le  métal 
paraîtra  blanc;  il  paraîtra  d'un  jaune  pur  après  dix  réflexions  suc- 
cessives. Dans  les  mêmes  conditions,  le  enivre  paraîtra  rouge  écar- 
latc,  l'or  rouge  vil',  le  zinc  lileu  indigo,  le  fer  violet. 

La  plupart  des  mélaux  peuvent  cristalliser.  Le  bismuth  en  offre 
l'exemple  le  plus  remarquable.  Le  cuivre,  le  plomb,  l'antimoine, 
rétain,  l'argent,  l'or,  bien  que 'cristallisant  moins  facilement,  ne 
sont  pourtant  pas  dépourvus  de  celte  propriété.  La  nature  nous 
Offre  le  cuivre,  l'argent  et  l'or  sous  forme  cristalline. 

On  nomme  malléables  les  métaux  susceptibles  de  s'étendre  en 
lames  sous  le  choc  du  marteau  on  sous  la  pression  du  laminoir; 
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ductiles,  ceux  qui  se  laissent  lircr  en  fils;  cuisants,  ceux  qui  se 
brisent  par  l'effet  d'un  chue  violent.  On  verra  par  le  tableau  sui- 
vant que  la  propriété  des  mélaux  de  se  réduire  en  lames  min- 
ces, c'est-à-dire  leur  malléabilité,  est  indépendante  de  la  facilité 
avec  laquelle  ils  passenl  à  la  filière,  c'est-à-dire  de  leur  ducti- 
lité. 

La  ténacité  des  métaux  est  la  résistance  qu'ils  opposent  à  la 
rupture  sous  l'effort  d'une  [raeliun  plus  ou  moins  violente.  On  la 
mesure  en  suspendant  di-s  poids  à  IVsIri'mili'  de  fil-  nii'-tallii|iies 
de  mflmo  diamètre.  Le  fer  est  le  plus  tenace  des  métaux. 

Tous  les  métaux  sont  fusibles;  quelques-uns  sont  volatils  et 
peuvent  Être  distillés.  Parmi  ces  derniers  on  remarque  le  potas- 
sium, le  sodium,  le  zinc,  le  cadmium  et  le  mercure. 

Le  mercure,  liquide  a  la  température  ordinaire,  fond  à  —  39°. 
Les  points  de  fusion  des  autres  métaux  sont  situés  à  des  tempéra- 
tures très-diverses.  Le  potassium  et  le  sodium  fondent  au-dessous 
de  100°;  le  platine  ne  fond  qu'aux  températures  les  plus  élevées 
que  l'on  puisse  produire.  Pour  le  liquéfier,  M.  H.  Deville  l'expose 
à  l'action  de  la  chaleur  produilc  par  la  combustion  du  gaz  de 
l'éclairage  alimenté  par  de  l'oxygène. 

Le  tableau  (page  371)  donne  un  aperçu  di 's  principales  proprié- 
tés physiques  des  métaux. 

Propriétés  chimiques  et  classification  des  métaux.  —  Les  métaux 
peuvent  se  combiner  entre  eux  et  avec  les  métalloïdes.  Le  degré 
Irès-variable  de  leurs  affinités  est  marqué  par  l'énergie  avec  laquelle 
ces  combinaisons  s'elfectucnt.  En  général,  les  métaux  doués  des 
affinités  les  plus  furies  fioul  les  métaux  dits  alcalins,  tels  que  le  po- 
tassium et  le  sodium.  Les  métaux  nobles,  an  contraire,  comme  l'or 
et  le  platine,  se  font  remarquer  par  des  propriétés  opposées, 
c'est-à-dire  par  la  faible  tendance  qu'ils  possèdent  à  entrer  en 
combinaison  avec  d'autres  corps. 

Tous  les  métaux  se  combinent  avec  l'oxygène  directement  ou  indi- 
rectement, et  l'on  remarque  que  parmi  ces  combinaisons  il  y  en  a 
une  au  moins,  pour  chaque  métal,  qui  est  douce  de  propriétés  basi- 
ques, c'est-à-dire  qui  est  capable  de  s'unir  aux  acides  pour  former 
des  sels.  Il  n'en  est  pas  ainsi  pour  les  métalloïdes.  L'eau  seule  pos- 
sède des  propriétés  comparables  jusqu'à  un  certain  point  à  celles 
des  oxydes  métalliques  basiques. 

On  ne  connait  qu'un  très-petit  nombre  de  combinaisons  des  mé- 
taux avec  l'hydrogène.  Les  hydrures  de  potassium  et  de  cuivre  et 
l'hydrogène  antimonié  sont,  parmi  les  composés  métalliques,  les 
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seuls  représentants  de  la  classe  îles  combinaisons  hydrogénées,  si 
nombreuse  et  si  importante  pour  les  métalloïdes. 

Tous  £  métaux  se  combinent  avec  le  chlore,  presque  tous  avec 
le.  soufre.  Nous  décrirons  plus  loin  les  divers  mortes  de  formation 
et  les  caractères  généraux  de  ces  combinaisons. 

La  comparaison  attentive  des  propriétés  des  métalloïdes  a  permis 
de  les  ranger  en  un  certain  nombre  de  ramilles  naturelles,  [1  se- 
rait désirable  qu'on  put  en  faire  autant  pour  les  métaux  et  que 
l'état  de  la  science  permit  de  les  partager  en  un  certain  nombre 
de  groupes,  de  telle  sorte  que  les  corps  réunis  dans  chacun  d'eux 
fussent  liés  non  par  la  concordance  de  tel  ou  tel  caractère,  maïs 
par  une  certaine  analogie  dans  l'ensemble  des  propriétés  chi- 
mique. Tels  ne  -mil  puiii!  1rs  principes  qui  mit  m: ni  di;  ba-e  il  la 
classification  des  métaux.  La  rhisr.ific.alimi  actuellement  en  usage 
est  plulûl  artificielle  que  naturelle,  car  elle  se  fonde  sur  une  seule 
propriété,  l'affinité  pour  l'oxygène.  Il  est  vrai  que  cette  propriété 
est  la  plus  importante  parmi  celles  que  l'on  considère  dans  les 
métaux,  circonstance  qui  atténue  les  inconvénients  de  la  mé- 
thode. 

L'affinité  des  métaux  pour  l'oxygène  offre  divers  degrés  et  se 
ma  ni  l'es  Se  de  diverses  manières.  On  la  mesure  : 

r  Par  l'avidité  plus  ou  moins  grande  avec  laquelle  les  métaux 
attirent,  a  diverses  températures,  l'oxygène  libre; 

2°  Par  la  difficulté  avec  laquelle  les  oxydes,  une  fois  formés, 
abandonnent  de  nouveau  leur  oxygène; 

3°  Par  l'énergie  plus  ou  moins  grande  avec  laquelle  les  métaux 
décomposent  l'eau  pour  se  transformer  en  oxydes. 

Tels  sont  les  principes  qui  servent  de  base  à  lu  classification  des 
métaux  introduite  dans  la  science  parThenard  il  y  a  quarante  ans. 
Nous  laTcproduismis  avec  quelques  modification-  qui  ont  été  pro- 
posées par  M.  Regnault,  et  d'autres  qui  découlent  des  observa- 
tions récentes  de  M.  H.  Deville.  (Voir  le  tableau  ci-contre.) 

II  est  a  remarquer  que  les  métaux  des  six  premières  sections 
forment  des  oxydes  irréductibles  par  l'action  seule  de  la  chaleur. 

L'alnminiu'm  ci  le  glueinium  ne  s'oxydent  pas  sensiblement  a. 
l'air,  même  aux  températures  les  plus  élevées.  L'aluminium  ne 
décompose  l'eau  que.  très-faihlemcnt  au  rouge-blanc.  Il  ne  décom- 
pose ni  l'acide  sulfuriquc  étendu,  ni,  à  froid,  l'acide  azotique  étendu 
on  concentré.  Il  se  rapproche  des  métaux  nobles  par  sa  résis- 
tance à  l'oxydation.  Il  s'en  éloigne  notablement  par  la  ilxité  de 
snn  oxyde.  On  a  joint  provisoirement  à  l'aluminium  cl  au  pluei- 
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nium  un  certain  nombre  d'autres  métaux  peu  étudiés  jusqu'ici, 

tels  que  le  cérium,  le  lanthane,  l'yllrium,  le  zirronium,  etc. 

la  classification  rie  Thenard,  mémo  modifiée  d'après  les  con- 
naissances modernes,  ne  doit  cire  acceptée  aujourd'hui  qu'avec 
certaines  réserves.  Elle  n'est  plus  en  harmonie,  sur  divers  points, 
avec  les  progrès  récents  de  la  science.  Hu  elfel,  tandis  qu'elle  réunit 
dans  une  même  section  des  mélauv  qui  offrent  fort  peu  de  ressem- 
blance, elle  en  sépare  d'anlres  qui  sont  liés  par  les  analogies  les 
plus  étroites.  C'est  ainsi  que  l'aluminium  et  le  glucininm  sont 
réunis  i  lnrt  peut-être,  avec  le  zirronium  et  d'aulr.-.  métaux  fort 
peu  connus.  Dans  une  rl.i-si  Real  ion  naturelle  dos  métaux  il  -cr.iil 
difficile  île  séparer  le  magnésium  du  zinc:  l'aluminium  du  Ter; 
le  potassium,  le  sodium,  le  lithium  de  l'argent  (I);  le  tirconium  du 
lilanc  cl  de  l'élain;  d'éluigner  le  bahum,  le  strontium,  le  calcium 
du  plomb.  Il  est  vrai  que  l'affinité  pour  l'oxygène  est  loin  d'être 
la  même  pour  les  différents  métaux  faisant  partie  de  ces  derniers 
groupes.  Mais  qu'importe  si  ces  ruélaux  siml  liés  d'antre  pm-|  par 
des  analogies  étroites  en  ce  qui  concerne  la  composition  générale, 
la  forme  cristalline  et  même  certaines  propriétés  chimiques  de 
leurs  principales  combinaisons. 

Maisil  ne  faut  pas  oublier  d'un  autre  côté  que  si,  danscertains  cas, 
la  classification  de  Thenaril  semble  rompre  les  affinités  naturelles 
qui  existent  entre  quelques  métaux,  elle  les  respecte  pour  d'au- 
tres. Kn  somme,  elle  a  rendu  à  la  science  d'incontestables  services. 

Les  métaux  se  rencnnlrent  rarement  a  l'étal  de  liberté  dans  la 
nature.  On  ne  trouve  à  l'état  natif  que  ceux  qui,  doués  d'une  faible 
affinité  pour  l'oxygène,  ne  sont  pas  altérés  par  l'action  des  agents 
atmosphériques.  Tels  sont  l'arpent,  l'or,  le  platine,  etc.,  métaux 
qu'on  nomme  nobles  parce  qu'ils  sonl  inaltérables  a  l'air, 

La  plupart  des  autres  métaux  se  trouvent  associés  an  soufre,  à 
l'arsenic,  au  chlore,  a  l'oxygène.  Les  oxydes  existent  tantôt  à 
l'état  isolé,  tantôt  ù  l'état  de  combinaison  avec  les  acides,  de  ma- 
uière  a  former  des  carbonates,  des  sulfates,  des  silicates,  cle.  Les 
procédés  d'extraction  des  métaux  les  plus  usuels  varient  suivant  la 
nature  des  combinaisons  dans  lesquelles  ils  sonl  engagés.  S'agil-il 
de  les  rclirer  des  oxydes  on  des  carbonates,  il  suffit  de  réduire 
ceux-ci  par  le  charbon.  L'opération  est  plus  compliquée  lors- 
qu'elle s'applique  au  traitement  d'un  sulfure  ou  d'un  arséniure 

(i)  Capréi  Ici  expérience!  récentes  da  H.  H.  Doiille,  l'argent  décompose  faible- 
ment l'ein  au  ronge. 
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natif.  Ces  combinaisons  doivent  être  préalablement  transformées 
en  oxydes,  transformation  qu'on  effectue  par  le  grillage,  c'est-à- 
dire  en  exposant  les  minerais  portés  au  rouge  a  l'action  d'un  cou- 
rant d'air;  l'oxygism!  dias.se  alors  ic  soufre  ou  l'arsenic  à  l'état 
d'acide  sulfureux  ou  d'acide  arsénieux,  et  il  reste  un  oxyde  plus 
ou  moins  pur  qu'on  réduit  par  le  charbon. 


ALLIAGES 

On  nomme  alliages  les  combinaisons  des  métaux  entre  eux, 
amalgames  les  alliages  formés  par  le  mercure.  En  général,  on  ob- 
tient ces  combinaisons  directement  en  fondant  ensemble  les  mé- 
taux. 

Voici  quelques  faits  qui  mettent  en  lumière  le  mode  de  forma- 
tion et  la  véritable  nature  des  alliages  : 

Lorsqu'on  chauffe  du  mercure  dans  un  creuset  et  qu'on  intro- 
duit ensuite  dans  celui-ci  un  morceau  de  sodium,  ce  dernier  mé- 
tal se  dissout  instantanément  dans  le  mercure,  en  faisant  entendre 
un  bruit  analogue  à  celui  que  produit  l'immersion  d'un  fer  rouge 
dans  l'eau.  C'est  une  véritable  combinaison  chimique  qui  s'est 
formée  ici  :  car  elle  s'est  produite  avec  dégagement  de  chaleur, 
et  on  peut  l'obtenir  en  cristaux  possédant  une  composition  dé- 

Que  l'on  fonde  42,8  parties  de  zinc  avec  57,2  parties  d'anti- 
moine, et  qu'après  avoir  attendu  qu'une  partie  de  la  masse  se  soit 
solidifiée,  on  décante  la  partie  demeurée  liquide,  un  obtiendra 
des  crMaux  qui  représcnlenl  une  combinaison  dclloie  de  trois 
équivalents  de  zinc  et  d'un  équivalent  d'antimoine.  Ce  ?nnt  des 
prismes  rhombonlaiu  d'un  blanc  d'argent  qui  constituent  le  tfi> 
biotriunqfle  SbZo'  -Cooke). 

Cet  alliage  représente  en  quelque  *nrtc  <:e  l'hydrogène  aniimo- 
nié  dans  lequel  l'hydrogène  a  fié  rpmplacé  par  une  quantité  équi- 
valente de  zinc.  Il  décompose  l'eau  a  100*  en  formant  de  l'oiyue 
de  zinc  et  en  dégageant  de  l'hydrogène  :  circonstance  digne  de  re- 
marque, car  on  sait  que  le  zinc  seul  ne  décompose  l'eau  qu'au 
rouge.  Cet  exemple  montre  que  les  propriétés  chimiques  des  al- 
liages ne  représentent  pas  fidèlement  celles  des  métaux  qui  les 
^instituent,  mais  que  ces  propriétés  ont  quelque  chnse  de  parti- 
culier et  de  spécial.  Tels  sont,  en  effet,  le  résultat  et  la  marque 
de  toute  combinaison  chimique. 
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In  dépend  anime  ut  de  cet  alliage  du  zinc  et  d'antimoine,  il  en 
existe  un  antre,  tout  aussi  défini,  et  qui  cristallise  en  tables  rhom- 
boïdales.  Il  contient  55  7»  de  zinc,  c'est-a-dire  2  équivalents  de  ce 
métal  pour  1  d'antimoine,  et  sa  composition  se  représente  par 
conséquent  par  la  formule  SliZn-,  lin  voit  par  In  composilinTi  des 
deux  alliages  de  zinc  et  d'antimoine  Sbïai!,Sb7.n3  que  parmi  les 
alliages  il  existe  des  combinaisons  qui  suivent  la  loi  des  propor- 
tions multiples. 

Un  alliage  de  parties  égales  d'élain  et  de  plomb,  fondu  et  coulé 
dans  une  lingolière,  donne,  après  le  refroidissement,  des  bâtons 
dont  les  extrémités  présentent  une  texture  erislallinc  plus  pro- 
ilnii, .'.  ijic  I-  ■  mli  ini.'-tuiti  î  Ci*  fjil  '  l  ■  n  rjpf.'.fl  hk. 

la  composition  chimique  des  diverses  parties  de  cet  alliage,  qui 
est  loin  d'être  homogène.  Aux  extrémités  il  s'est  déposé  un  com- 
posé renfermant  sensiblement  3(i  p.  d'étain  et  iii  p.  de  plomb, 
proportions;  qui  représentent  1er.  équivalents  respectifs  de  ces  mé- 
taux cl  qui  conduisent  a  admeLtre  pour  ce  composé  cristallin  la 
formule  SnPb.  Au  centre,  au  conduire,  la  quantité  d'étain  pré- 
domine beaucoup. 

Hais  pourquoi  un  tel  partage  s'est-il  opéré  dans  le  sein  de  la 
masse  métallique?  Cela  lient  à  cette  circonstance  que  le  com- 
posé Snl'h  est  moins  fusible  que  le  rote  de  l'alliage,  et  qu'il  s'est 
déposé  le  premier  là  oii  le  refroidissement  s'est  opéré  d'abord, 
c'csl-à-dire  aux  extrémités.  Il  est  évident  d'ailleurs  que  celle  sé- 
paration n'a  pu  s'effectuer  d'une  manière  complète,  et  qu'une 
portion  du  composé  SnPb  a  dù  rester  en  dissolution  dans  l'alliage 
plus  riche  en  étain  ou  dans  l'excès  d'étain,  cl  n,ue  ce  mélange, 
qui  s'est  solidifié  en  dernier  lieu,  ne  peut  plus  présenter  la  com- 
position définie  des  portions  qui  se  sont  déposées  les  premières. 

Ce  sont  ces  dernières  conditions  qui  se  présentent  ordinaire- 
ment dans  les  alliées.  Le  plus  souvent  ceux-ci  ne  présentent  rien 
de  défini  dans  leur  composition,  et  les  métaux  qui  les  renferment 
paraissent  pouvoir  s'unir  en  toutes  proportion*.  Mais  ce  n'est  la 
qu'une  apparence,  et  l'on  doit  admettre  que  toutes  les  fois  que 
deux  ou  plusieurs  métaux  s'allienl,  il  se  forme  réellement  des 
composés  définis,  mais  que  ceux-ci  restent  mélangés  les  uns  aux 
autres  ou  à  l'excès  d'un  des  métaux  employés.  Au  moment  de  la 
solidification,  ces  divers  composés  ne  peuvent  point  se  séparer, 
surtout  si  le  refroidissement  est  brusque  ou  si  l'on  brasse  le  bain 

a  vu  pourtant,  par  un  des  exemples  précédemment  cîlés,  que  la 
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séparation  tend  à  s'effectuer,  et  d'autres  faits  le  prouvent  encore. 
Un  thermomètre  que  l  'on  plonge  dans  un  alliage  complexe,  qui  se 


au  sein  du  baiu  métallique  et  perdent,  en  prenant  la  forme  solide, 
ce  qu'on  nomme  la  chaienr  latente.  Inversement,  si  l'on  réchauffe 
un  tel  alliage,  il  est  Évident  qu'il  no  pourra  pas  se  liquéfier  fout 
entier  en  même  temps,  mais  que  les  combinaisons  les  plus  fusibles, 
se  liquéfiant  les  premières,  devront  suinter  au  travers  de  la  masse 
encore  solide  au  milieu  de  laquelle  elles  se  trouvent  disséminées. 
On  tire  parti  dans  les  arts,  pour  le  traitement  île  certains  alliages, 
de  cette  séparation  fondée  sur  l'inégalité  des  points  de  fusion,  ci 
qu'on  nomme  liquation. 

D'après  les  considérations  que  nous  venons  de  présenter  sur  la 
nalure  des  alliages,  il  est  évident  que  leurs  m-upriélés  pudiques 
ne  sauraient  représenter  la  moyenne  des  propriétés  physiques  des 
métaux  qui  les  forment.  Ainsi,  leur  densité  est  tantôt  plus  grande, 
tantôt  moindre  que  la  densité  moyenne  que  l'on  déduirait  de  leur 
composition. 

Les  alliages  sont  toujours  plus  fusibles  que  le  moins  fusible  des 
métaux  composants,  et  quelquefois  leur  point  de  fusion  est  infé- 
rieur a  celui  du  plus  fusible.  On  connaît  un  alliage  de  potassium 
et  de  sodium  qui  est  liquide  a  la  température  ordinaire.  L'alliage 
fusible  de  D'Arccl,  formé  de  : 

Bismuth.  R  parties, 
Plomb.. .  !i  parties, 
Elain....    3  parties, 

fond  à  94"5.  Or.  on  sait  que  le  point  de  fusion  du  bismuth  est  situé 
à  mv,  celui  du  plomb  à  333%  cl  celui  de  l'élain  à  22H°.  L'alliage 
fusible  de  Wood,  formé  de  : 


Etain....  2  parties, 
Plomb...  i  parties, 
Bismuth.    7  il  8  parties, 

fond  entre  titi  et  71°. 

Le  bismuth  et  l'étain  augmentent  l<i  fusibilité  des  alliages.  On 
comprend  qu'il  doive  en  être  de  même  du  mercure. 

lin  général,  la  combinaison  des  métaux  entre  eux  augmente  leur 
dureté,  lit  ce  ne  sont  pas  seulement  les  métaux  nalurcllcnienl  cas- 
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sauts  et  durs,  comme  le  bismuth  et  l'antimoine,  qui  donnent  de  la 
dureté  aux  alliages;  le  zinc,  le  fer,  le  plomb  lui-même,  le  plus  mon 
des  métaux  usuels,  peuvent  augmenter  cette  dureté.  Ainsi,  le  lai- 
ton devient  plus  dur,  lorsqu'on  y  ajoute  quelques  centièmes  de 
plomb.  Le  bronze  éprouve  le  même  elfel  lorsqu'on  l'associe  à  une 
petite  quantité  de  zinc  ou  de  fer.  Les  caractères  d'imprimerie 
(plomb  et  antimoine)  et  le  bronze  constituent  des  alliages  très- 
durs. 

Le  bronze  est  formé  par  l'union  de  quantités  variables  de  cuivre 
et  d'étain.  Le  bronze  des  canons,  plus  dur,  plus  tenace  et  plus 
fusible  que  le  cuivre,  renferme  environ  10  pour  cent  d'étain. 

Cet  alliage  manque  de  sonorité.  En  augmentant  la  quantité 
d'étain  dans  la  proportion  de  20  à  Sii  pour  cent  on  donne  à  l'alliage 
cette  dernière  qualité,  mais  on  le  rend  en  morne  temps  très-dur  et 
Irès-eassanl.  Le  bronze  qui  offre  une  telle  composition  sert  à 
la  fabrication  des  cloches,  des  timbres  et  des  instruments  de 
musique. 

Enfin,  si  l'on  associe  le  enivre  a  I  elain,  dans  les  proportions 
de  3  du  dernier  métal  pour  ^  du  premier,  on  obtient  un  alliage 
dur,  blanc,  susceptible  de  prendre  un  beau  poli,  et  qui  sert  à  la 
fabrication  des  miroirs  de  télescopes. 

Indépendamment  de  ces  alliages  de  cuivre  et  d'élain,  si  impor- 
tants par  leurs  usages,  on  en  connaît  un  qui  est  formé  de  !)4  par- 
ties de  cuivre  et  de  6  parties  d'étain.  Il  est  doué  d'une  sonorité 
curieuse  et,  lorsqu'il  a  été  refroidi  lentement,  d'une  dureté  si 
grande  qu'un  peu]  le  pulvériser  à  r-niiji-i  de  marteau.  Mais,  chose 
remarquable,  lorsqu'on  lu  fail  refroidir  brusquement  il  perd  celle 
dureté.  La  trempe  le  rend  malléable. 

On  désigne  sous  le  nom  de  bronze  d'aluminium  un  alliage  d'alu- 
minium et  de  cuivre  qui  est  beaucoup  plus  tenace  que  les  deux 
métaux  qui  le  constituent. 

Les  alliages  sont  en  général  moins  ductiles  que  le  plus  ductile 
des  métaux  qui  les  forment.  Un  des  plus  ductiles  est  le  laiton, 
qui  est  formé  par  l'union  du  cuivre  et  du  zinc. 

Le  tableau  suivant  donne  la  composition  des  principaux 
alliages  : 
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Leur  formation.  —  Lorsqu'on  fait  fondre  rlu  plomb  îi  l'air  il  se 
forme  bientôt  a  ia  surface  du  métal  une  pellicule  qui  Unit  par  se 
transformer  en  une  poussière  jaune.  C'est  de  l'oxyde  de  plomb 
(massicot)  qui  prend  ainsi  naissance  par  l'oxydation  directe  dit 
métal. 

Les  anciens  connaissaient  ce  phénomène  et  avaient  désigné  sous 
le  nom  de  chuux  métalliques  U  s  oxydes  ainsi  formés.  Ils  en  igno- 
raient la  véritable  nature,  et  les  considéraient  comme  des  métaux 
qui  avaient  perdu  leur  pMogistinue,  i'Y4-a-dire  leur  principe  com- 
bustible. Lavoisïer,  le  premier,  démontra  par  des  expériences  ri- 
goureuses, qu'en  se  transformai)!  en  chaux  métalliques,  les  mé- 
laux,  bien  loin  de  perdre  quelque  chose,  auimienlaicnl  de  poids, 
et  que  celte  augmentation  de  poids  étail  duc  a  une  absorption 
d'oxygène.  Tel  esl  le  lomli'iniriil  de  la  théorie  antiphlogîstitiue  cl 
de  la  chimie  moderne. 

Tous  les  métaux  ne  -onl  pas  stiM-eplihles  de  s'oxyder  diiwlu- 
nient.  .Nous  avons  déjà  l'ail  remarquer  que  les  mélaux  nobles,  tels 
que  l'argenl,  l'or  et  le  platine  sont  inaltérables  a  l'air  :  ils  no  sau- 
raient s'oxydera  une  température  élevée,  pui-que  leurs  oxydes  se 
décomposent  par  la  chaleur.  L'argent  présente  à  cet  égard  un  sin- 
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gulier  phénomène.  Fondu,  il  absorbe  de  l'oxygène,  non  pour  s'y 
combiner,  mais  pour  le  dissoudre.  Au  moment  de  la  solidification 
du  métal,  cet  oxygène  se  dégage  de  nouveau. 

La  facilité  avec  laquelle  1rs  mélau.v  absorbent  l'oxygène  dépend 
de  leur  afllnilé  pour  ce  corps,  et  aussi,  entre  autres  circonstance?, 
de  leur  élat  de  division. 

Le  potassium  absorbe  l'oxygène  sec  à  la  température  ordinaire. 
Qu'on  le  chauffe  dans  l'oxygène  ou  a  l'air  un  peu  au  delà  de  son 
point  de  fusion,  il  s'enflammera  cl  brûlera  avec  un  vif  éclat.  Pour 
que  le  fer  brûle  dans  l'oxygène,  il  faut  qu'il  soil  préalablement 
porté  au  rouge.  Mais  lorsqu'il  est  dans  un  élal  de  division  extrême, 
il  peut  s'enflammer  à  l'air  a  la  température  ordinaire.  Nous  indi- 
querons plus  loin  comment  on  obtient  le  fer  pyrnphorique.  Le 
cuivre  divisé  que  l'on  obtient  en  calcinant  en  vase  clos  le  verdet 
ou  acétate  de  cuivre  s'oxyde  avec  incandescence  lorsqu'on  le  pro- 
jette dans  un  lût  a  r6lir  préalablement  chauffé.  Il  brûle  comme 
de  l'amadou  lorsqu'on  en  approche  un  charbon  allumé.  Ces  faits 
montrent  t'influence  qu'exerce  l'étal  rl ■-  division  où  se  trouvent  les 
métaux  sur  la  facilité  avec  laquelle  ils  s'oxydent. 

Voici  d'autres  conditions  qui  exercent  une  influence  sur  le  phé- 
nomène dont  il  s'agit  : 

Tout  le  monde  sait  que  lorsqu'on  dépose  une  poulie  d'eau  sur 
une  lame  de  fer  ou  d'acier  poli,  ou  voit  bientôt  une  tache  de  rouille 
apparaître  à  la  surface  du  métal.  La  rouille  est  du  peroxyde  de  Fer 
hydraté.  Elle  se  forme  en  vertu  d'une  action  complexe.  D'abord 
c'esl  l'oxygène  de  l'air  dissous  dans  la  goutte  d'eau  qui  se  porte  sur 
le  métal,  et  celle  oxydation  est  favorisée  par  l'acide  carbonique 
de  l'air  qui  s'unit  à  l'oxyde  ferreux  d'abord  formé.  Mais  bientôt 
le  carbonate  ferreux  se  décompose  :  l'acide  carbonique  se  dégage 
et  l'oxyde  ferreux  absorbe  de  l'oxygène  et  de  l'eau:  il  devient 
hydrate  ferrique.  La  tache  de  rouille  ainsi  formée  constitue  un 
élément  de  pile  avec  le  fer  lui-même,  et  le  courant  galvanique  qui 
en  résulte  décompose  l'eau.  L'oxydation  du  fer  marche  alors  rapi- 
dement, l'oxygène  de  l'eau  décomposée  se  fixant  sur  le  métal. 

On  peut  d'ailleurs  prouver  par  une  expérience  bien  simple  que 
l'eau  est  décomposée  dans  celle  circonstance.  Que  l'on  introduise 
dans  un  petit  matras,  muni  d'un  tube  de  dégagement,  de  la 
limaille  de  fer  humectée  d'eau,  et  l'on  pourra  recueillir  bientôt 
une  petite  quantité  d'un  gaz  hydrogène  félide. 

On  a  remarqué  que  les  tacbes  de  rouille  contiennent  toujours 
une  trace  d'ammoniaque.  Celle-ci  se  forme  par  la  combinaison 
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de  l'hydrogène  de  l'eau  avec  l'azote  de  l'air  dissous  dans  cette 
eau. 

On  voit  quelle  influence  l'eau  ou  l'humidité  de  l'air  exerce  sur 
l'oxydation  du  fer.  Le  zinc  s'oxyde  de  même  lorsqu'il  est  exposé  a 
l'air  humide.  Mais  ce  n'est  point  de  l'oxyde,  c'est  do  l'hydro-car- 
bonate  de  zinc  qui  se  forme  dans  ee  eas.  Une  couche  minre  de 
ce  composé,  recouvrant  le  métal  comme  un  vernis,  empêche  son 
oxydation  ultérieure,  loi  l'eau  n'est  point  décomposée,  et  comme 
l'action  de  l'air  est  limitée  cl  superficielle,  le  mêlai  ne  s'est  pas 
rongé  profondément  comme  le  fer  qui  se  rouille. 

L'absorption  de  l'oxygène  par  certains  métaux  esl  facilitée  par 
l'intervention  des  acides.  Lorsqu'on  expose  â  l'air  de  la  tournure 
de  cuivre  humectée  avec  de  l'acide  sul|fuiïque  faible,  l'oxyde  ne  esl 
absorbé  rapidement;  il  se  l'orme  de  l'eau  et  du  sulfate  de  cuivre. 
On  admet  généralement  que  l'oxygène  se  porte  sur  le  cuivre  dans 
cette  circonstance,  et  que  celle  oxydai  ion  esl  favorisée  par  la  ten- 
dance que  possède  l'oxyde  de  cuivre  à  s'unir  a  l'acide  sulfnrique. 
On  fait  donc  intervenir  l'affinité  de  l'acide  sulfnrique  pour  un  oxyde 
de  cuivre  qui  n'est  pas  encore  formé.  Il  y  a  là  une  difficulté,  et  il 
est  plus  rationnel  de  tenir  compte,  dans  l'explication  de  ce  phéno- 
mène, de  l'afllnilé  de  l'oxygène  pour  l'hydrogène  des  acides,  Voici 
comment  : 

Le  zinc  rénpl  .'l  la  tempéralure  ordinaire  sur  l'acide  sulffirique 
(étendu  d'eau)  en  se  substituant  a  son  hydrogène. 

SIIO*   +   Zn   =   SZnO'    -|-  H. 

nlTDr'iqge.  de  .inc. 

Le  enivre,  incapable  de  se  substituer  à  l'hydrogène  en  vertu  de 
son  affinité  propre,  exige  l'intervention  d'une  seconde  affinité, 
celle  de  l'oxygène  pour  l'hydrogène.  En  vertu  de  cette  double 
action,  deux  eorps  pmim-nl  naissutee  dans  une  seule  et  même 
réaction,  savoir  :  le  sulfate  de  cuivre  et  l'eau. 

SHO'    +cCu    +0  0  =  SCuO*    +  110. 

Classification  des  oxydes.  —  La  plupart  des  composés  que  l'oxy- 
gène forme  avec  les  métaux  possèdent  di  s  propriétés  basiques, 
c'est-à-dire  la  faculté  de  s'unir  aux  acides  pour  former  des  sels. 
Il  s'en  faut  pourtant  que  tous  les  oxydes  se  comportent  de  la  mémo 
manière  à  l'égard  des  acides,  et  l'on  a  trouvé  dans  cette  circons- 
tance les  éléments  d'une  classification  des  oxydes. 
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Lorsqu'un  dirige  des  vapeurs  d'acide  sulujrique  anhydre  dons  un 
lube  renfermant  fragments  de  luryle  caustique,  ceux-ci  absor- 
bent les  vapeurs  acides,  el  il  se  forme  du  sulfatt!  de  baryte.  Celte 
formation  du  stdfale  de  baryte  est  accompagnée  d'une  vive  incan- 
descence qui  témoigne  de  la  puissante  affinité  de  la  baryte  pour 
l'acide  sulfurique.  La  baryle  est  un  oxyde  banque. 

I.i  s  oxydes  basiques  sont  ordinairement  formes  par  l'union  d'un 
équivalent  de  métal  avec  un  équivalent  d'oxygène,  et  leur  compo- 
sition générale  est  exprimée  par  la  formule  MO  (M  métal).  Tels 
sont  les  oxydes  de  potassium,  de  sodium,  de  lithium,  de  barium, 

inanganeux,  de  zinc,  de  cuivre  (cuivrique  Cul  l),  de  plomb,  d'ar- 
gent, de  mercure  (mercurîque  HgÛ),  etc.  L'oxyde  mereureux  Hg"0 
est  une  base  assez  énergique,  bien  que  sa  composition  l 'éloigne 
des  oxydes  basiques  proprement  dits  MO. 

Parmi  lous  ces  oxydes,  les  plus  énergiques  sont  les  trois  pre- 
miers. On  les  désigne  sous  le  nom  A'oxydes  alcalins.  Ils  se  combi- 
nent avec  l'eau,  et  leurs  hydrates,  connus  sous  le  nom  d'alcalis, 
sont  caustiques  i  l  déliquescents.  Li:iir  solution  verdit  le  sirop  de 
violette,  brunit  la  teinture  jaune  de  curcuma,  ramène  vivement  au 
bleu  la  teinture  de  tournesol  rougis.  Les  oxydes  de  barium,  de 
.strontium,  de  calcium,  que  l'on  désigne  aussi  sous  le  nom  de  ba- 
ryte, de  strootiane  et  de  chaux,  constituent  les  terres  alcalines.  Ils 
se  combinent  directement  avec  l'eau,  mais  leurs  hydrates  sont 
moins  soluhles  dans  l'eau  et  moins  caustiques  que  les  alcalis.  Les 
solutions  de  ces  hydrates  se  comportent  avec  les  réactifs  colorés 
comme  celles  des  alcalis. 

Parmi  les  protowdes  métallique^  pro)] renient  dits,  l'oxyde  d'ar- 
gent est  un  des  plus  puissants.  Comme  les  oxydes  alcalios  el  alca- 
lino-lerreax,  il  neutralise  parfaitement  les  acides.  Il  n'en  est 
pas  ainsi  de  certains  anlres  nxydes  basiques,  tels  que  l'oxyde  cui- 
vrique  CuO,  qui,  en  s'unissant  aux  acides  sulfurique  el  azotique, 

ne  leur  enlève  pas  complètement  la  propriété,  de  rougir  le  tourne- 
sol :  le  sulfate  de  cuivre  présent»!  une  légère  réaction  acide.  Il  en 
est  de  même  du  sulfate  de  zinc.  L'oxyde  de  zinc,  qui  ne  neutra- 
lise pas  complètement  l'acide  sulfurique,  présente  en  outre  la  pro- 
priété de  se  combiner  avec  la  pouisse  a  la  manière  d'un  acide.  Sous 
ce  rapport,  il  marque  le  passage  entre  les  oxydes  basiques  propre- 
ment dits  el  ceux  qu'on  nomme  indifférents,  parce  qu'ils  s'unis- 
sent indifféremment  aux  acides  ou  aux  bases. 

On  doit  ranger  particulièrement  parmi  les  oxydes  indiiïérenls 
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les  sesquioxydes  dont  la  composition  générale  est  représentée  par 
la  formule  M;0J.  De  ce  nombre  sont  l'oxyde  d'aluminium  on  l'alu- 
mine AlKfi,  le  sesquioxyde  de  fer  Fc:U!.  le  sesquioxyde  de  chrome 
CrW.  L'oxyde  d'antimoine  peut  être  ranj;c  A  cùté  des  oxydes  pré- 
cédents, bien  qu'on  s'accorde  aujourd'hui  à  représenter  sa  com- 
position par  la  formule  Sbû*,  qui  en  fait  un  triloxyde.  L'alumine 
peut  être  envisagée  comme  le  type  des  oxydes  indillerenls.  Elle  se 

combine  avec  l'aeide  sullïuàque,  mais  sans  le  neutraliser  :  le  sul- 
fate d'alumine  possède  une  réaction  acide  marquée.  La  potasse  en 
précipite  de  l'alumine,  et  si  l'on  ajoute  au  précipité  un  excès  d'al- 
cali, il  se  redissout  en  formant  un  aluminaté  de  potasse.  Ainsi 
l'alumine  joue  tantôt  le  rôle  de  base,  tantôt  le  rùle  d'acide. 

Il  existe  des  mnlo  qui  jouent  luiij l.hii .s  le  rùle  d'acides.  Ce  sonl 
les  oxydes  acides  ou  les  acides  métalliques. 

Lorsqu'un  mêlai  formi.'  avec  l'oxygène  plusieurs  composés,  ou 
remarque  que  le  earai-tèrv  basique  ih-  ces  eompusés  décroît  à  me- 
sure que  la  quantilé  d 'oxygène  y  augmente.  Souvent  les  composés 
les  plus  riches  en  oxygène  sont  de  véritables  acides.  Il  en  est  ainsi 
pour  les  degrés  d'oxydation  les  plus  élevés  du  fer,  du  manganèse, 
du  chrome,  de  l'antimoine,  etc.  Tandis  que  les  ptoloxydcs  de 
fer  FeO,  et  de  manganèse  Mut),  sont  des  bases  énergiques,  les 
sesquioxydes  de  ces  métaux  l-Vn'',Mu;i  iJ,  sont  indïllérents,  et  les 
composés  les  plus  oxygénés  sont  îles  acides  bien  caractérisés. 
Telssontlcs  acides  lerriques  t'M\  mangaiùqnc  Mnl)3,  permafiga- 
nique  MnW.  De  même  les  acides  slaunique  SnO*,  litanique  TiO1, 
hyponiobique  Kb'O3,  niobique  NbO*,  molybdique  MoO3,  lung- 
slique  WoÛ3,  chromique  CrO1,  vaiiadiqne  VU1,  aulimoiiique  SbO3, 
osmique  OsO',  sont  doués  de  propriétés  acides  plus  ou  moins 
énergiques,  c'est-à-dire  de  la  faculté  de  se  combiner  aux  oxydes 
pour  former  de  véritables  sels.  Les  acides  hyponiobique  et  niobi- 
que  sont  deux  degrés  d'oxydation  d'un  métal  rare,  le  uiobium.  Ils 
offrent  celle  particularité  Uès-curieuse  qu'on  ne  peut  point  les 
transformer  directement  l'un  dans  l'autre,  soit  en  oxydant  le  pre- 
mier, soit  en  réduisant  le  second.  On  ne  parvient  a  opérer  celte 
transformation  que  par  des  voies  détournées.  M.  EL  Rose,  qui  a  ob- 
servé cette  singulière  anomalie,  eu  conclut  qui1  les  radicaux  de  ces 
deux  acides  sont  dans  un  état  d'allotropie.  11  distingue  l'hyponio- 
bium  du  niobium. 

Certains  peroxydes  ne  montrent  aucune  afflnité,  soit  pour  les 
acides,  soit  pour  les  bases.  Ils  ne  peuvent  se  combiner  avec  les 
premiers  qu'en  perdant  de  l'oxygène. 
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Le  peroxyde  de  barium  BaO*  et  le  peroxyde  de  manganèse  Mnl'l- 
en  offrent  des  exemples.  On  sait  que  l'acide  rhlni  hydrique  donne, 
avec  le  premier,  il  froid,  du  chlorure  de  barium  et  de  l'eau  oxy- 
génée; le  même  acide  convertit  le  second  en  chlorure  manga- 
ncux,  tandis  qu'il  se  forme  de  l'eau  et  qu'il  se  dégage  du  chlore. 
Tous  deux  abandonnent  de  l'oxygène  lorsqu'on  les  calcine  au 
rouge  ou  qu'on  les  chauffe  arec  de  l'aeide  sulfuriquc  concentré. 
Dans  le  dernier  cas,  ces  peroxydes  se  convertissent  en  protoxydes 
qui  restent  unis  à  l'acide  sulfurique.  Ce  sont  les  caractères  des 
oxydes  singuliers  de  M.  Dumas.  Bmclîus  les  nommait  suroxydes. 

Lorsque  parmi  les  divers  degrés  d'uxydatiuu  d'un  métal  il  existe 
un  oxyde  basique  et  un  acide  métallique,  ces  deux  oxydes  peu- 
vent se  combiner  entre  eux  et  former  ee  qu'on  nomme  un  oxyde 
salin.  Tel  est  le  minium  on  oxyde  rouge  de  plomb.  Sa  compo- 
sition est  représentée  par  la  funuule  Pb3U*,  et  on  peut  l'envisager 
comme  une  combinaison  de  Phi  l!  ■+-  2I'bO,  dans  laquelle  PbO!  re- 
présente un  véritable  acitle  plombique.  Aussi  peut-on  mettre  cet 
acide  {oxyde  puee  de  plomb;  en  liberté  lorsqu'on  traite  l'oxyde 
rouge  de  plomb  par  un  acide  pui-sai:!,  tel  que  l'acide  azotique,  qui 
se  combine  alors  avec  le  protoxyde  de  plomb  pour  former  un 
azotate.  L'oxyde  rouge  de  manganèse  MnW,  résidu  de  la  calci- 
na tion  du  bioxyde,  peut  être  envisagé  comme  une  combinaison' 
de  sesquioxyde  de  manganèse  avec  du  pt'uloxyde,  et  l'oxyde  de  fer 
magnétique  Fe'Û*  comme  une  combinai  son  de  sesquioxyde  de  fer 
avec  du  protoxyde. 

Sln'O*  =  MnO  +  Mo'O». 

FoW  =  FeO  +  Fe*0». 

On  conçoit  queecs  oxydes  salins,  qui  constituant  des  combînai- 
somd'iixjdes,  ne  puissent  pas  donner  de-,  selï  partit  uliersen  s'nnis- 
sanl  ans  acides. 

Propriétés  générales  des  orydos.  —  Tou$  les  oxydes  métalliques 
sont  solides  a  la  température  ordinaire;  quelques-uns,  nunme  la 
lilbarge  ou  l'oxyde  de  plomb,  sont  fusible;.;  un  très-petil  nombre 
est  volatil.  Parmi  ces  derniers  on  peut  citer  l'oxyde  d'anumoine. 
l'acide  maDganique  (AschôlT),  l'aride  osmjquc  el  l'acide  prrrutbé- 
nique  HuU*  (Claus). 

Beaucoup  d'oxydes  sont  incolores,  d'autres  sont  eolnrés  de  di- 
verse.s  nuances.  Tous  sotil  plus  denses  que  l'eau. 

La  chaleur  réduit  complètement  les  oxydes  des  métaux  de  la 
dernière  section.  Elle  ne  réduit  point  ceux  doul  le?  métaux  apnar- 
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tiennent  aux  six  premières  sections.  Parmi  ces  derniers  oxydes 
il  y  en  a  pourtant  qui  sont  décomposés  par  la  chaleur  et  ramenés 
a.  un  degr6  d'oxïdalimi  inférieur,  avec  dégagement  d'oxygène.  Tous 
les  peroxydes  (oxydes  singuliers),  à  l'exception  de  celui  de  sodium, 
il  beaucoup  d'acides  inélidliqucs  «oui  dans  ce  cas,  Exemples  :  les 
peroxydes  de  potassium  (K.U1)  (Vernou  Harcourl),  de  barium,  de 
strontium,  de  manganèse,  de  plomb,  les  acides  manganique,  per- 
manganique,  ehromique,  etc.  Ces  oxydes  se  transforment  par  la 
ealcination  dans  l'oxyde  le  plus  stable  qui  puisse  se  produire  en 
présence  de  l'air. 

Certains  oxydes  peuvent  absorber  Voxygène  pour  se  suroxyder. 
Il  y  eu  a  mCrnc  qui  s'oxydent  avec  une  si  grande  facilité  qu'on 
ne  peut  point  les  préparer  au  contact  de  l'air.  Il  eu  est  ainsi  du 
proloxydc  de  manganèse,  qu'on  obtient  en  décomposant  le  carbo- 
nate dans  un  courant  de  gaz  hydrogène.  Si  on  le  chauffait  a  l'air,  il 
en  absorberait  l'oxygène  pour  se  transformer  en  oxyde  ronge 
brun  Mn'OA 

Le  protoxyde  d'étain  noir,  chauffé  à  l'air,  brûle  et  se  transforme 
en  acide  slanniquc  blanc  jaunâtre.  Le  protoxyde  de  fer  FeO  est 
tellement  avide  d'oxygène  qu'on  n'est  parvenu  que  récemment  a 
l'isoler.  Chauffé  h  l'air,  il  brille  avec  vivacité  pour  se  convertir  en 
oxyde  FeW. 

Lorsqu'on  chauffe  fortement  un  oxyde  métallique  avec  du  soufre, 
il  se  forme  généralement  un  sulfure  cl  de  l'acide  sulfureux,  à  moins 
que  le  sulfate  ne  puisse  résister  a  une  haute  température.  Dans  ce 
dernier  cas,  qui  se  présente  notamment  pour  les  oxydes  de  la  pre- 
mière section,  il  se  forme  un  sulfate  et  un  sulfure.  On  comprend 
aisément  les  différences  que  présentent  les  oxydes  sous  ce  rap- 
port. Il  est  évident  que  l'oxyde  de  mercure,  lorsqu'il  est  chauffé 
avec  du  soufre,  ne  saurait  donner  naissance  à  du  sulfate;  car 
celui-ci  se  décompose  à  une  haute  température  en  acide  sulfu- 
reux, en  mercure  et  en  oxygène.  C'est  donc  de  l'acide  sulfureux 
qui  doit  se  former  en  même  temps  que  du  sulfure. 

ÎIIrO    +   3S  =  SOi    +  2HgS. 

t    Otja.         SMt».         AciJ«       t  Su&t» 

Au  contraire,  le  sulfate  de  plomb  pouvant  résister  .i  une  chaleur 
très-élevée,  si  l'on  chauffe  un  mélange,  en  proportions  conve- 
nables de  soufre  cl  d'oxyde  de  plomb,  il  peut  se  former  du  suifale 
de  plomb  cl  du  plomb  métallique. 

4PM)  +  S  =  SPbO»  +  3Pb 
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En  augmentent  la  proportion  de  soufre,  on  obtient  de  l'acide 
sulfureux  ut  du  plomb  métallique. 

2PbO  +  S  =  SO*  +  2Pb. 

Ajoutons  que  le  soufre  est  sans  action  sur  l'alumine  et  le  sesqui- 
oxyde  de  chrome. 

tes  réactions  précédentes  s'accomplissent  par  voie  sache.  L'in- 
tervention de  l'eau  donoe  naissance  a  d'autres  phénomènes. 

Lorsqu'on  chauffe  un  oxyde  ou  plutôt  un  hydrate  de  la  première 
section  avec  du  soufre  en  présence  de  l'eau,  ce  n'est  pas  un  sul- 
fate, c'est  un  hyposulfitc  qui  prend  naissance;  en  même  temps 
le  métal  se  combine  avec  un  excès  de  soufre  et  forme  un  polysul- 
fure  qui  se  dissout  dans  l'eau. 

3KH0*   +    12S   =   KO,SW   +   2KS>   +  3HO. 

PolUM.  njpomtflta  ^rmliinlfaro 

Dans  les  mêmes  conditions,  le  soufre  11e  parait  pas  réagir  sur  les 
oxydes  des  autres  sections,  si  l'on  en  excepte  quelques-uns  de  la 
dernière  :  le  soufre  réduit  ceux-ci  à  l'état  métallique,  en  présence 
de  l'eau,  et  passe  à  l'état  d'acide  sulfurique. 

Le  phosphore  exerce  sur  les  oxydes  une  action  analogue  à  celle 
du  soufre.  Elle  s'accomplit  à  une  basse  température.  Celte  action 
est  des  plus  vives  si  l'oxydé  abandonne  facilement  sqn  oxygène, 
comme  l'oxyde  de  mercure  ou  l'oxyde  d'argent.  Dans  ce  cas,  il  se 
forme  du  phosphure  de  mercure  ou  d'argent  et  de  l'acide  phos- 
phorique  libre. 

S'agit-il,  au  contraire,  de  l'oxyde  d'un  métal  de  la  première 
section,  il  se  forme  un  phosphure  et  un  phosphate.  Ainsi,  lors- 
qu'on fait  passer  de  la  vapeur  de  phosphore  sur  des  fragments  de 
chaux  chauffés  au  rouge  sombre,  on  obtient  un  mélange  de  phos- 
phure de  calcium  et  de  phosphate  de  chaux.  Celte  transformation 
s'effectue  avec  une  vive  incandescence. 

En  présence  de  l'eau,  les  choses  se  passent  autrement.  Lorsqu'on 
fait  bouillir  du  phosphore  avec  un  .  lait  de  chaux,  il  se  dégage  de 
l'hydrogène  phosphore"  spontanément  inflammable,  et  il  se  forme 
du  phosphite  et  de  rhjpophosphitc  de  chaux.  L'action  est  la 
même  avec  les  autres  oxydes  de  la  première  section.  Nous  avons 
déjà  fait  connaître  l'action  réductrice  que  le  [>tm-;ilii;:v  exerce  mr 
l'oxyde  de  cuivre  (page  246). 

Presque  tous  les  oxydes  sont  dé  «imposable  s  par  le  chlore  à  une 
température  élevée.  Si  l'on  place  dans  un  tube  de  porcelaine  un 
oxyde  sec  tel  que  la  chaux,  et  qu'on  le  chauffe  au  rouge  dans  un 
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courant  du  chlore,  on  obtient  un  chlorure,  cl  il  se  dégage  de 
l'oxygène. 

L'alumine  et  quelques  autres  oxydes  sont  indécomposables  dans 
ces  conditions.  Pour  qu'ils  abandonnent  leur  oxygène  et  se  con- 
vertissent en  chlorures,  il  est  nécessaire  de  faire  intervenir  un 
troisième  corps,  le  charbon.  Que  l'on  calcine  dans  un  courant  de 
chlore  un  mélange  intime  d'alumine  et  de  charbon,  il  se  formera 
de  l'oxyde  de  earhone  et  du  chlorure  d'aluminium. 

aiw  +  a  +  a»  =  Ara»  +  3co. 

Les .choses  se  passent  différemment  lorsqu'on  fctil  réagir  le  chlore 

Considérons  d'abord  l'ai:  lion  du  chlore  sur  les  oxydes  hydratés 
de  la  première  section.  1!  se  forme  un  chlorure  et  un  chlorate  ou 
un  chlorure  et  un  hypochloritc. 

Lorsqu'on  dirige  un  courant  de  chlore  dans  une  solution  con- 
centrée de  potasse,  le  gaz  est  entièrement  absorbe,  et  l'on  voit 
bientôt  se  former  un  dépôt  de  chlorate  de  potasse,  tandis  que 
du  chlorure  de  potassium  reste  en  dissolution. 

CKHO»  +  Q«  =  C1KO»  +  SKC1  +  6HO 
°U        6KO,H0   +   Cl*  =  S(CIOMiO)  +   »Ktl   +  fiHO. 

Ujdrlll  Ctilonu  Ctilernrs 

»l  pot  au».  dt  polmf .       ic  poliuium. 

La  solution  de  potasse  est-elle  étendue  d'eau,  le  chlore  est  en- 
core absorbé,  mais  avec  formation  d 'hypochloritc  et  de  chlorure. 

3KH0*  +  CI»  =  ClK  +  C1K0*  +  SHO 
""  2K0.I1O   +   CP  =   CiK.   +  ^  C10,KO   +  2H0. 

da  /oinuo.  de  psliumn.  do'polun. 

Le  chlore  réagit  sur  l'hydrate  de  chaux  solide  comme  sur  la  po- 
tasse étendue.  11  se  forme  de  l'hypochlorite  de  chaux  et  du  chlo- 
rure de  calcium,  mélange  que  l'un  df>igne  communément  sous  le 
nom  de  chlorure  de  chaux, 

Parmi  les  oxydes  métalliques  insolubles  dans  l'eau,  il  y  en  a  qui 
n'éprouvent  aucune  altération  par  l'action  du  chlore  en  présence 
de  ce  liquide.  Tels  sont  l'acide  stannique,  les  peroxydes,  comme 
ceux  de  manganèse  et  de  plomb,  et  certains  sesquioxydes,  comme 
l'alumine  et  les  sesquioxydes  de  fer  et  de  chrome.  Mais  les  prn- 
toxydes  capables  d'absorber  une  nouvelle  quantité  d'oxygène  ou 
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leurs  hydrates,  comme  ceux  de  fer,  de  manganèse,  d'étain,  de 
plomb,  sont  décomposes  par  le  chlore,  qui  leur  enlève  une  por- 
tion du  mêlai  pour  former  un  chlorure,  tandis  que  l'autre  portion 
reste  unie  à  toute  la  quantité  d'oxygène  pour  former  un  peroxyde. 
2MnO    +    Cl   =   MnO*   -|-  MnCI. 

Oiuli  rnoll'le  Chlorure 

maugaoem.  do  maoginiio.  minguiai. 

Rappelons  ici  que  l'oxyde  de  mercure,  mis  en  suspension  dans 
l'eau,  est  décomposé  par  ie  chlore  avec  formation  d'acide  hypo- 
chlorcux  et  d'un  oxychlorurc  (page  16lt). 

Un  grand  nombre  d'oxydes  sont  réduits  par  l'hydrogène  à  une 
température  élevée;  il  se  forme  de  l'eau,  et  le  métal  est  mis  à  nu. 
Parmi  lcsoxj'des  irréductibles  par  l'hydrogène,  nous  citerons  les 
oxydes  alcalins  et  alcalino-terreux.  la  magnésie,  le  protoxyde  de 
manganèse,  le  sesquioxyde  de  chrome,  l'alumine,  etc.  Au  con- 
traire, la  réduction  des  oxydes  de  cuivre  et  de  fer,  et  en  général 
des  métaux  usuels,  s'effectue  facilement,  et  l'on  mot  à  profit  ces 
propriétés,  d'une  part,  pour  la  synthèse  de  l'eau  (page  53),  de 
l'autre,  pour  la  préparation  de  certains  métaux  (fer  réduit  par 
l'hydrogène). 

Lorsqu'on  chauffe  les  oxydes  avec  du  charbon,  on  met  le  métal 
en  liberté  en  même  temps  qu'il  se  dégage  de  l'acide  carbonique 
ou  de  l'oxyde  de  carbone  :  de  l'acide  carbonique  lorsque  la  réduc- 
tion est  facile,  et  s'effectue  à  une  chaleur  modérée:  de  l'oxyde  de 
carbone  lorsqu'elle  exige  une  température  tivs-c  levée.  Ainsi,  un 
mélange  d'oxyde  de  cuivre  et  de  charbon  dégage,  bien  au-dessous 
du  rouge,  de  l'acide  carbonique,  et  il  reste  du  cuivre.  En  calci- 
nant de  l'oxyde  de  zinc  avec  du  charbon,  on  obtient,  au  contraire, 
de  l'oxyde  de  carbone.  Peu  d'oxydes  résistent  au  pouvoir  réduc- 
teur du  charbon.  De  ce  nombre  sont  la  baryte,  la  stronlianc,  la 
chaux,  la  magnésie,  l'alumine  ;  mais  les  oxydes  de  potassium,  de 
sodium,  de  manganèse,  de  chrome,  irréductibles  par  l'hydrogène, 
sont  ramenés  à  l'état  métallique  par  le  charbon  à  une  trés-baute 

Les'  métaux  avides  d'oxygène  réduisent  certains  oxydes.  Ainsi, 
les  oxydes  des  métaux  de  la  troisième  section  et  ceux  des  métaux 
des  trois  dernières  sections  sont  réduits  par  le  potassium  ou  le 
sodium.  Lorsqu'on  chauffe  de  l'oxyde  noir  de  cuivre  CuO  (oxyde 
cuivrique)  avec  du  cuivre,  on  le  ramené  à  l'état  d'oxyde  rouge 
Cu"0  (oxyde  cuivreux). 

Les  oxydes  peuvent  se  combiner  avec  l'eau  pour  former  des 
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hydrates.  Tout  le  monde  sait  que  la  chaux  vive  que  l'on  arrose 
avec  de  l'eau  s'y  combine  au  bout  de  quelques  instants  en  déga- 
geant de  la  chaleur  et  en  formant  une  poudre  blanche  qu'on 
nomme  chaux  éteinte. 

La  baryte  et  la  strontiane  absorbent  l'eau  avec  plus  d'énergie 
encore.  D'autres  oxydes  ne  s'y  combinent  point  directement. 
Pour  obtenir  leurs  hydrates,  on  décompose  leurs  sels  solubles 
par  un  alcali  tel  que  la  potasse.  Ainsi ,  lorsqu'on  ajoute  de  la 
potasse  a  une  dissolution  de  sulfate  de  cuivre,  on  obtient,  par 
double  décomposition,  du  sulfate  de  potasse  et  de  l'hydrate  de 
cuivre. 

KHO*  +  SCuO*  =  OiIIO*  +  SKO» 
°U  KO.HO    +   SOyjuO  =  CuO,HO   +  SO^KO. 

Les  oxydes  de  potassium  et  de  sodium  anhydres  sont  peu  con- 
nus. La  potasse  et  la  soude  constituent  de  véritables  hydrates, 
et  ces  hydrates  sont  iiidécijitiptisiiijlt's  par  ia  chaleur.  H  n'eu  est 
pas  ainsi  des  hydrates  des  autres  oxydes,  qu'une  chaleur  peu 
élevée  suffit  quelquefois  pour  décomposer.  Ainsi,  l'hydrate  de 
cuivre  bleu  clair,  soumis  à  l'ébullilinn  avec  de  l'eau  se  convertit, 
on  noircissant,  en  oxyde  de  cuivre  anhydre. 

On  admet  que  l'eau  joue  le  rôle  d'acide  dans  les  hydrates,  et 
l'on  a  comparé  avec  raison  ces  composés  aux  sels  proprement 
dits. 

On  peut  aussi  les  comparer  a  l'eau  elle-même.  Ainsi  ou  peut 
envisager  l'hydrate  de  potasse  comme  de  l'eau  IW  dans  laquelle 
la  moitié  de  l'hydrogène  a  été  remplacée  par  du  potassium. 


Et  de  fait  le  potassium  en  décomposant  l'eau  met  de  l'hydro- 
gène en  liberté  et  s'y  substitue,  réaction  qu'on  peut  représenter 
d'une  manière  très -rationnelle  fil  exprimant  la  composition  de 
l'eau  par  la  formule  atomique  H-0  =  18 


Préparation  des  oxydsi.  —  Les  procédés  généraux  applicables  ù 
la  préparation  des  oxydes  sont  les  suivants  : 

L    H  =  I     0  =  1«  Iptpi  1S«105.) 


0     +  K 
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(•  Calcination  Uu  mêlai  a  l'air;  exemples  :  oxydes  de  zinc,  du 
plomb,  de  cuivre,  d'antimoine; 

2°  Décomposition  d'un  carbonate,  d'nn  azotate  ou  d'un  sulfate 
par  la  chaleur;  exemples  :  calcinalion  du  carbonate  de  chaux,  des 
azotates  de  baryte,  de  cuivre,  de  bismuth,  de  mercure,  des  sul- 
fates ferrique  et  aluminique; 

3°  Traitement  du  métal  par  l'acide  azotique  lorsque  l'oxyde 
formé  est  incapable  de  se  combiner  avec  les  acides;  exemples  : 
acide  staimiqtic,  acide  anlimonieux ; 

4°  Décomposition  d'un  sel  par  une  base  puissante.  On  opère  par 
la  voie  humide,  c'est-à-dire  sur  des  solutions.  L'oxyde  que  l'on 
veut  isoler  est  déplacé  par  un  antre  oxyde.  Si  le  premier  est  inso- 
luble, on  le  pi'écipilcp''in''r':ilcincnt  parla  potasse  ou  l'ammoniaque 

biné.  Exemples  :  décomposition  de  l'azotate  d'argent  par  la  po- 
tasse, du  sulfate  Ici  [  iqiic  par  l'ammoniaque.  Si  au  contraire  l'oxyde 
que  l'on  veut  isoler  est  soluble  dans  l'eau,  on  le  met  eu  liberté  en 
précipitant  l'acide  avec  lequel  il  est  combiné  par  une  base  avec 
laquelle  ce  dernier  forme  un  sel  insoluble.  Kxemple  :  décom- 
position ries  carbonates  de  potasse  et  de  soude  par  la  chaux  caus- 
tique; 

5"  Traitement  île  certains  oxydes  par  l'eau  oxygénée.  Thenard  a 
obtenu  le  suroxyde  tic  cuivre  CuO!  en  arrosant  d'eau  oxygénée 
l'hydrate  d'oxyde  cuivrique  CuO,HO. 

SULFURES. 

Le  soufre  forme  avec  les  métaux  des  composés  qui  présentent  la 
plus  grande  analogie  avec  les  oxydes,  sous  le  rapport  de  leur  com- 
position moléculaire.  La  plupart  des  métaux  s'unissent  directe- 
mont  au  soufre  lorsqu'on  les  chauffe  avec,  ce  corps.  Quelquefois 
la  combinaison  s'accomplit  avec  un  vif  dégagement  de  chaleur. 
Le  cuivre  en  tournure  ou  l'argent  en  limaille  que  l'on  projette 
dans  la  vapeur  de  soufre  y  brille  comme  le  fer  brûle,  il  une  haute 
température,  dans  l'oxygène.  Lorsqu'on  fait  un  mélange  de  limaille 
de  fer  et  de  fleur  de  soufre,  et  qu'après  l'avoir  humecté  avec  de 
l'eau  on  l'abandonne  à  lui-même,  les  deux  corps  se  combinent, 
cl  il  se  Tonne  du  sulfure  de  fer.  La  chaleur  dégagée  par  celle  com- 
binaison est  telle  que  les  vapeurs  d'eau  s'échappent  avec  force  du 
mélange,  et  que  relui-ci  peut  être  porté  jusqu'à  l'incandescence. 
On  voit  par  ces  exemples  que  l'affinité  de  certains  métaux  pour 
le  soufre  égale  au  moins  celle  qu'ils  possèdent  pour  l'oxygène. 
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Parmi  les  mélaux  qui  sont  peu  ou  point  attaqués  par  le  soufre 
nous  citerons  ie  zinc,  l'aluminium,  l'or,  le  platine. 

Les  sulfures  naturels  sont  généralement  cristallins,  cassants, 
opaques,  et  doués  de  l'écîat  métallique. 

Leur  couleur  est  très -variable.  La  pyrite  ou  bisulfure  de  fer  pré- 
sente la  couleur  et  l'éclat  de  l'or.  Les  sulfures  de  plomb  (galène), 
d'antimoine,  de  molybdène  sont  gris  noirâtre  et  présentent  l'éclat 
métallique.  La  blende  ou  sulfure  de  zinc  est  brune  ;  le  cinabre  ou 
sulfure  de  mercure  est  rouge.  Les  cristaux  naturels  des  deux  der- 
niers sulfures  sont  transparents. 

Préparés  artificiellement,  par  voie  de  précipitation,  les  sulfures 
soot  généralement  noirs  ou  bruns.  Ceux  qui  font  exception  sous 
ce  rapport  sont  le  sulfure  de  zinc  qui  est  blanc,  le  sulfure  de  man- 
ganèse qui  est  couleur  de  chair,  le  sulfure  d'antimoine,  qui  est 
orangé,  le  bisulfure  d'étain  et  le  sulfure  de  cadmium,  qui  sont 
jaunes. 

Fonction»  des  sulfures.  —  De  même  qu'il  existe  des  oxydes  ba- 
siques et  des  oxydes  acides,  on  distingue  des  sulfures  basiques 
et  des  sulfures  acides.  Berzelius  appelait  ces  derniers  suljides. 
Ils  peuvent  se  combiner  avec  les  sulfures  basiques  pour  former 
une  l'hisse  de  sels  qu'un  désigne  sous  le  nom  de  tulfosels. 

Ainsi  le  sulfure  do  sodium  SaS  est  une  sulfobasc,  le  sulfure  d'an- 
timoine est  un  sulfacide.  Que  l'on  ajoute  une  solution  de  sulfure 
de  sodium  a  du  sulfure  d'nnlimmue  réeemmenl  précipité,  on  verra 
celui-ci  se  dissoudre,  et  il  se  formera  un  sulfoscl.  Un  certain  nom- 
bre d'autres  sulfures  métalliques,  comme  ceux  d'étain,  d'or,  de 
platine,  se  dissolvent,  comme  le  sulfure  d'antimoine,  dans  les  so- 
lutions des  sulfures  de  potassium,  <lc  sodium,  d'ammonium.  Ces 
derniers  constituent  les  sulfobascs  les  plus  énergiques.  Ils  sont 
solubles  dans  l'eau. 

De  même  que  les  oxydes  anhydres  de  potassium  et  de  sodium 
peuvent  se  combiner  avec  l'eau  jimir  fnMner  de?  li_vd;ales,  de  même 
les  sulfures  de  ces  métaux  peuvent  s'unir  à  l'hydrogène  sulfuré 
pour  former  des  composés  correspondants,  c'est-à-dire  des  suif- 
hydrates.  Les  formules  suivantes  montrent  l'analogie  de  la  consti- 
tution des  hydrates  et  des  su Ifhyd rates. 

KHO*  =  KO.HO  =  {j }  Oï  hydrata  de  potasse. 

KHS*  =  KS.HS  =     j  S!  sulihjdratc  de  potassium. 

Les  degrés  de  sulfuration  des  métaux  de  la  première  section 
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sont  plus  nombreux  que  leurs  degrés  d'oxydation.  Un  ne  connaît 
que  deux  oxydes  anhydres  de  potassium,  le  protoxyde  KO,  et  le 
peroxyde  KO',  et  on  a  décrit  jusqu'à  cinq  sulfures  de  potassium, 
dont  le  plus  riche  en  soufre  renferme  ."i  équivalents  de  rc  eorps.  Le 
pcntasulfure  de  potassium  KS5  est  un  des  composés  désignés  sous 
le  nom  de  poly&utfuret. 

Quelques  sulfures  se  volatilisent  lorsqu'on  les  porte  à  une  tem- 
pérature élevée.  Tels  sont  ceux  d'arsenic,  de  mercure,  de  cad- 
mium, etc.  D'autres  se  décomposent  en  perdant  une  partie  ou  la 
totalité  du  soufre.  Il  en  est  ainsi  des  sulfures  d'or,  de  platine  cl 
de  ceux  des  antres  mélmix  précieux  :  ils  se  décomposent  au  rouge 
vif  en  soufre  el  en  métal.  I.e  sulfure  d'argent,  très-Fusihlc,  est  in- 
décomposable par  la  chaleur.  Quelques  sulfures  supérieurs  sont 
ramenés  par  la  chaleur  ù  un  degré  de  sulfurât  ion  inférieur. 
Ainsi  la  pyrite  FeS*  perd,  a  la  température  rouge,  la  moitié  de 
son  soufre,  el  le  bisulfure  d'éUu'n  est  ramené  ù  l'étal  de  proto- 
sulfure. 

Propriétés  chimiques  des  sulfures.  —  Kxposés  à  l'action  de  Yoxy- 
gène  ou  de  l'air  îi  une  température  élevée,  les  sulfures  se  décom- 
posent. I.e  soufre  s'oxyde  et  passe  h  l'étal  d'acide  sulfuriquc  ou 

pondantau  sulfure  est  stable  à  une  température  élevée;  d'acide 
sulfureux  dans  le  cas  contraire.  Quant  au  métal,  il  s'oxyde  ou  il 
reste  ù  l'étal  de  liberté  lorsque  l'oxyde  est  décomposablo  par  la 
chaleur,  comme  le  sont  ceux  des  métaux  de  la  dernière  section. 
Voici  des  exemples  de  ces  diverses  réactions  : 

Les  sulfures  des  métaux  alcalins  et  alcali  no- terreux  et  le  sulfure 
de  magnésium,  lorsqu'ils  sont  calcinés  au  contact  de  l'air,  se  trans- 
forment en  sulfites  indécomposables  par  la  chaleur. 

SK   +   0»  =  SKO»  =  SO'.KO. 

Sulfure  Sulf.io 
Si  poUiiIubIh  tic  putuie. 

Telle  est  l 'affinité  des  sulfures  alcalins  pour  l'oxygène,  qu'ils 
s'oiillammcul  à  l'air  lorsqu'ils  sont  très- divisés  (pyrophores). 

Lorsqu'on  grille  le  sulfure  de  plomb  (galène),  il  se  dégage  de 
l'acide  sulfureux,  et  il  reste  un  mélange  d'oxyde  cl  de  sulfate  de 
plomb;  car  ce  dernier  exige  une  très-forle  chaleur  pour  se  .dé- 
composer. Le  sulfure  peut  donc  absorber  de  l'oxygène  à  une  tem- 
pérature inférieure  à  celle  où  le  sulfate  se  décompose.  11  en  résulte 
que  le  grillage  de  la  galène  donne  lieu  aux  deux  réactions  sui- 
vantes : 
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SPb  +  O'  =  SPbO>  =  SfP.PbO. 

Sulfure  Sulfile 
de  plomb.  do  plomb. 

SPb    +  OS  =    Su»     +  PbO 

Sulfura  Aclda  Olide 

de  plomb.  lalforaoï.       de  plomb. 

Que  l'on  chauffe  du  sulfuie  d'antimoine  pulvérisé  a  une  tempé- 
rature élevée,  niais  inférieure  à  son  point  île  iïision,  on  pourra 
dégager  tout  le  soufre  à  l'étal  d'aride  sulfureux  et  transformer  le 
sulfure  en  oxyde. 

Sb£>    +    0'  =  SbO3   -f  3S0ï. 
^  Suffira  _  O.jda  Acida 

Enfin  le  sulfure  de  mercure  ou  cinabre,  chauffé  au  contact  de 
l'air,  donne  de  l'acide  sulfureux  et  du  mercure  métallique. 

HgS^  +    0»  =  Hg  +  SO*. 
dgnnnnra.  ulfonui. 

En  présence  de  l'eau,  certains  sulfures  attirent  l'oxygène  a  ta 
température  ordinaire.  Les  solutions  des  sulfures  des  métaux 
alcalins  et  alcaline-terreux,  exposés  au  contact  de  l'air,  se  trans- 
forment pou  a  peu  en  hyposulllles.  L'acide  carbonique  de  l'air 
inlen  ienl  dans  eus  réactions,  qui  s'accomplissent  on  deux  phases  : 
la  première  donne  lieu  à  un  bisulfure;  la  seconde  à  l'oxydation  de 
celui-ci  ot  à  la  formation  d'un  byposultîte. 

SltaS  +  0  +  CO»  =  CO*,BaO  +  BaS'. 
df  buSon,         uiboaigai.    du  burju*  dc'oûrium. 

HaS*  +(►'  =  SWjBaO. 

Même  des  sulfures  insolubles,  comme  le  sulfure  de  Ter  ou  le  sul- 
fure de  cuivre,  lorsqu'ils  sont  abandonnés  a  l'air  humide  dans  un 
état  de  division  extrême,  tels  qu'on  les  obtient  par  voie  de  précipi- 
tation, attirent  l'oxygène  et  se  transforment  en  sulfates.  C'est  sans 
doute  l'oxygène  dissous  dans  l'eau  qui  opère  cette  oxydation  lenle. 

Le  chlore  attaque  tous  les  sulfures.  Lorsqu'on  chauffe  ceux-ci  à 
l'état  sec  dans  un  courant  de  chlore,  ils  se  convertissent  en  chlo- 
rures en  même  temps  qu'il  se  forme  du  chlorure  de  soufre. 

Dissous  ou  délayés  dans  l'eau,  les  sulfures  sont  décomposés  de 
même  par  le  chlore;  mais  dans  ee  cas  le  soufre  se  dépose. 

L'hydrogène  décompose  quelques  sulfures  formés  par  les  métaux 
des  dernières  sériions,  avec  dégagement  d'hydrogène  sulfuré.  Ainsi 


les  sullures  d'antimoine,  de  bismuth,  de  mercure,  chauffés  dans  un 
courant  d'hydrogène,  se  réduisent  ù  l'état  métallique  (H.  Rose). 

L'action  des  acide»  sur  les  sulfures  donne  lieu  à  des  remarques 
importantes.  En  général,  les  sulfures  des  métaux  de  la  première  et 
de  la  troisième  section  sont  attaqués  par  les  acides  même  Étendus, 
et  il  se  dégage  de  l'hydrogène  sulfuré.  Ainsi  le  sulfure  de  hariuni, 
traité  par  l'acide  chlorhydrique,  se  convertit  en  chlorure;  le  sul- 
fure de  fer  se  change  en  sulfate  sous  l'influence  de  l'acide  sulfu- 
rique  étendu. 

BnS    +    BC1    =   BaCl   +  HS, 


Les  sulfhydrates  ou  hydro  sulfate  s  de  sulfures  se  décomposent 
de  même  sous  l'influence  des  acides. 

s*j^*^+  UC1  =cfo  +  IjtlS. 

Quant  aux  polysulfures,  ils  donnent  de  l'hydrogène  sulfuré  el  • 
un  dépôt  de  soufre. 

KS»     +     HCI     =     KCl     -f     US     +  S4. 
tifoumhm.    cblotîijdriqos.    de'biriûm.  ilhîf" 

Lorsqu'on  verse  de  l'acide  rîiliirliydriqne  étendu  dans  une  soin- 
lion  de  bisulfure  de  calcium,  il  se  forme  du  chlorure  de  calcium, 
et  il  se  dégage  de  l'hydrogène  sulfuré  en  même  temps  qu'il  se 
forme  un  dépôt  de  soufre  (lait  de  soufre). 

Mais  lorsqu'on  opère  d'une  manière  inverse,  c'est-à-dire  lors- 
qu'on verse  la  sulutiim  de  bisulfure  de  calcium  dans  l'acide  chiur- 
hydrique  étendu,  il  se  forme  du  chlorure  de  calcium  et  du  bisul- 
fure d'hydrogène  (page  16.Ï). 

CaS*    +    HCI   =  CaCl  + 

Bl.ulfurt  A  ciels         Chlorure  Bi.ulhro 

d»  Hflln.  rbloibiilrique.  de  cilcitim.  d'h:dr„,<(iie. 

L'acide  chlorhydrique  attaque  im  plus  grand  nombre  de  sul- 
fures  que  l'acide  sulfiirique  étendu.  Ainsi  ce  dernier  acide  n'exerce 
aucune  action  sur  le  sulfui  e  d'anli  ine,  Inndis  que  l'acide  chlor- 
hydrique le  convertit  facilement  en  chlorure  d'antimoine,  avec 
déiiapcmi'iil  d'hydrogène  sulfuré.  Les  sulfures  de  pliunb  el  de  bis- 
ninlli  son!  attaqués  <h-  même,  ([unique  pin*  fiiilih'iueril,  par  l'aride 
chlorhydrique,  tandis  qu'ils  demeurent  sans  altération  dans  l'a- 
cide sulfuriquc  étendu. 
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Ouant  à  l'acide  azotique,  lorsqu'il  est  étendu,  il  peul  dégager 
de  l'hydrogène  sulfuré,  comme  les  autres  acides  étendus;  mais 
lorsqu'on  l'emploie  à  l'état  de  concentration,  il  exerce  sur  les  sul- 
fures une  action  liès-visc.  Cédant  une  partie  de  son  oxygène  au 
métal,  il  se  transforme  en  acide  hypoazoliquc;  l'oxyde  formé 
s'unit  ordinairement  à  l'excès  d'acide  azotique.  Quant  au  soufre,  il 
est  d'abord  mis  en  liberté;  mais  une  ébullilion  prolongée  avec 
l'acide  azotique  Huit  par  le  transformer  eu  acide  snlfurique.  De  là, 
formation  d'un  sulfate.  Ainsi  )e  sulfure  de  plomb  se  convertit  en 
sulfate  lorsqu'on  le  fait  bouillit-  avec  de  l'acide  azotique.  Le  sul- 
fure de  mercure  osf  inattaquable  par  cet  acide. 

Préparation  des  snlfares.  —  Les  procédés  généraux  employés 
pour  la  préparation  îles  sulfures  sont  les  suivants  : 

1.  Fusion  du  métal  avec  le  soufre.  C'est  le  procédé  direct  et  le 
plus  {.'éuéralenicnt  employé. 

Au  métal  lui-même  on  peut  substituer,  dans  certains  cas,  son 
oxyde.  L'oxygène  de  celui-ci,  se  portant  sur  le  soufre  pour  former 
de  l'acide  sulfureux,  le  métal  devient  libre  et  so  combine  avec 
l'excès  de  soufre. 

a.  Réduction  d'un  oxyde  par  le  sulfure  de  carbone.  Lorsqu'on 
chauffe  de  l'acide  tilanique  dans  la  vapeur  de  sulfure  de  carbone, 
il  se  forme  de  l'acide  carbonique  et  du'sulfure  de  titane. 
TIC   +  CS=  =  Tis:  +  m. 

Mi,  Sol lu  m       Bltuirara  Acide 

Ululi|ii,    do  carbone,    il  binon,  otbogl^B. 

On  prépare  le  sulfure  d'aluminium,  eu  faisant  passer  des  va- 
peurs de  sulfure  de  carbone  sur  un  mélange  incandescent  d'alu- 
mine et  do  charbon. 

3.  Réduction  d'un  sulfate  par  le  rharbun.  Un  prépare  ainsi  les 
monosulfures  de  potassium  et  de  barium. 

SflaO1    +    C>   =  4CO    +  SaBa. 

\.  Décomposition  d'un  hydrati',  d'un  oxyde  ou  d'un  sel  par 
l'hydrogène  sulfuré  : 

On  préparc  les  suifhydrates  et  les  monnsiilfures  alcalins  par  l'ac- 
tion de  l'hydrogène  sulfuré  sur  les  hydrates  alcalins. 


KHSï    +   KHO*  =  2KS   +  HiO« 

Kulfli.Jr.il  o  Hyilr.la  aton»ulJuie 
du  pvttMlam.  dt  païuliiea.  de.  poluwuDi 
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On  prépare  le  protosulfurc  de  mercure  ou  sulfure  mercureux  en 
traitant  Je  sulfate  mercureux  par  l'hydrogène  sulfuré. 

SHg*0*    +    HS  =  SHO»    f  Hn*S. 

Sulfite  Acjd»  Su'furi! 

en  louches. 

Voici  des  combinaisons  binaires  qui  se  rapprochent  beaucoup 
des  sels  proprement  dits.  Taudis  que  les  oxydes  et  les  sulfures 
Olfrenl  en  général  l'aspect  île  substances  terreuses  cl  souvent  un 
certain  éclat  métallique,  les  chlorures  montrent,  ainsi  que  leurs 
congénères,  les  bromures  et  les  iodures,  l'apparence  extérieure  et 
même,  à  certains  égards,  les  propriétés  chimiques  îles  combinai- 
sons que  forment  les  acides  avec  les  oxydes,  c'est  -a-dire  des  sels. 
C'est  un  chlorure,  le  chlorure  de  sodium,  ou  sel  marin,  qui  a 
donné  sou  nom  a  la  classe  entière  des  composés  salins.  Frappé 
de  ces  analogies,  Berzelius  avait  réuni  les  chlorures  et  leurs  con- 
génères aux  sels  proprement  dits.  Ceux-ci  étaient  pour  lui  des 
sels  haloïdes,  et  il  avait  désigné  sons  le  nom  île  corps  halogènes  le 
fluor,  le  chlore,  le  brome,  l'iode.  !.. 'oxygène  cl  le  soufre,  le  sélé- 
nium et  le  tellure,  dépourvus  de  la  propriété  de  fumier  directe- 
ment des  composés  salins  en  s'unissant  aux  métaux,  ont  été  dési- 
gnés par  lui  sous  le  nom  de  corps  omphigèties  (du  grec  ipfl,  des 
deux  côtés),  car  ils  engendrenl,  en  se  combinant  avec  lus  autres 
corps,  cl  dos  acides  et  des  bases.  Les  tel*  omphides  étaient  les 
combinaisons  des  acides  avec  les  oxydes,  des  sulfîdes  avec  les  sul- 
fures, etc. 

Aujourd'hui  ces  dénominations  sont  tombées  en  désuétude, 
sauf  celle  de  corps  halogènes,  qu'on  applique  encore  quelquefois 
aux  corps  faisant  partie  île  la  l'ainille  du  rhlore. 

Il  est  certain  que  le  chlorure  de  sodium,  et  en  général  les  chlo- 
rures solublcs,  possèdent  bien  l'aspect  et  les  propriétés  générales, 
des  sels.  Ils  se  présentent  souvent  sous  forme  de  cristaux  solnbles 
dans  i'eau,  cl  leurs  solutions  se  prélent  aux  doubles  décomposi- 
tions aussi  facilement  que  les  sels  proprement  dils. 

Propriétés  physiques  des  chlorures.  —  Il  existe  des  chlorures 
métalliques  liquides  à  la  température  ordinaire.  Tels  sont  !e  bi- 
chlorurc  d'étain  (liqueur  ruinante  de  I.ibavius),  le  chlorure  de 
titane,  le  perchlorure  d'antimoine.  Quelques-uns,  comme  le  pro- 
lochlorure  d'antimoine  et  les  chlorures  de  bismuth  et  de  zinc, 
sont  solides,  mais  fondent  a  une  basse  température.  Ces  derniers 
étaient  désignés  autrefois  sous  [c  nnm  de  beurres  métalliques.  La 
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plupart  des  chlorures  fondent  à  une  température  Élevée.  Beau- 
coup d'entre  eux  sont  volatils  et  peuvent  être  distillés  sans  alté- 
ration. Parmi  ces  derniers,  nous  citerons  les  chlorures  liquides, 
qui  entrent  en  ébullitïon  à  une  température  peu  élevée.  On  peut 
distiller  de  même  le  prolo chlorure  d'antimoine,  les  chlorures  de 
zinc  et  de  bismuth.  Ceux  de  mercure,  le  calomel  et  le  sublimé 
corrosif,  sont  obtenus  par  sublimation. 

Fonctions  des  chlorure».  —  Sous  le  rapport  de  leurs  fonctions 
chimiques,  on  peut  partager  les  chlorures  en  deux  classes  princi- 
pales, savoir  :  Les  chlorures  acides  ou  chlorides  et  les  chlorures 
basiques. 

It  existe,  en  effet,  des  chlorures  qui  offrent  le  caractère  d'acides 
vis-à-vis  d'autres  chlorures  qu'on  nomme  basiques.  Berzelius 
appelait  les  premiers  chlorides.  I,a  combinaison  des  chlorides 
avec  les  chlorures  engendre  les  ehloroscls. 

Voici  quelques  exemples  de  ce  genre  de  combinaisons  : 

Lorsqu'on  ajoute  une  solution  de  bichlororc  de  platine  à  une 
solution  de  chlorure  de  potassium,  il  se  forme  un  précipité  jaune, 
chlorure  double  de  platine  cl  de  potassium. 

Le  chlorure  d'or  et  le  chlorure  mercuriqnc  (sublimé  corrosif) 
forment  des  combinaisons  erislallisables  avec  le  chlorure  de 
sodium  et  le  chlorure  de  potassium.  Dans  tons  ces  composés,  tes 
chlorures  alcalins  jouent  le  rôle  de  base,  tandis  que  les  chlo- 
rures de  platine,  d'or,  de  mercure,  jouent  le  rùle  d'acides. 

son  de  chlorure  d'aluminium  avec  le  chlorure  de  sodium. 

11  existe  pourtant  des  chlorures  qui  sont  incapables  de  se  com- 
biner avec  d'autres  chlorures;  on  les  nomme  indifférents. 

Propriété*  chimique»  des  chlorures.  —  Quelques  chlorures  sont 
décomposés  par  la  chaleur;  ceux  des  métaux  précieux  (or,  pla- 
tine, etc.,)  sont  réduits  en  métal  et  en  chlore.  11  faut  en  excepter 
pnm'taiil  k'  l'hldnirr  d'argent,  qui  ri-l  indécomposable  par  la  cha- 
leur. ChaufTé  modérément  le  bichlororc  de  plnlinc  PtCl*  se  con- 
vertit en  protochlorure. 

Lorsqu'on  calcine  le  chlorure  enivrique  CuCl  â  l'abri  du  contact 
de  l'air,  il  perd  la  moitié  de  son  chlore  et  se  convertit  en  chlo- 
rure cuivreux  Cu'Cl. 

La  chaleur  imprime  une  modification  très-singulière  au  chlo- 
rure de  cobalt.  Cristallise"  ou  dissous  ee  chlorure  est  rouge.  Lors- 
qu'on le  chaolfe  en  cristaux  nu  en  solution  concentrée,  la  couleur 
rouge  fait  place  à  une  teinte  bleu  foncé.  Le  chlorure  bleu,  exposé 
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pendant  quoique  temps  à  l'air  à  la  température  ordinaire,  se  trans- 
forme de  nouveau  en  chlorure  rouge.  Celte  curieuse  propriété  du 
chlorure  de  cobalt  a  été  mise  à  profil  pour  la  préparation  d'une 
encre  sympathique.  En  effet,  les  caractères  a  peu  près  invisi  hles 
tracés  avec  une  solution  de  chlorure  rougi;  apparaissent,  en  deve- 
nant bleus,  lorsqu'ou  chauffe  légèrement  la  Touille  de  papier. 

Beaucoup  de  chlorures  indé<-ompc>>aI>lcs  par  la  chaleur  seule, 
laissent  dégager  du  chlore  lorsqu'on  les  chauffe  au  contact  de 
l'air,  cl  se  convertissent  en  oxydes.  11  en  est  ainsi  des  chlorures  de 
fer,  de  manganèse,  de  cuivre,  et  en  général  des  chlorures  dont 
les  métaux  se  convertissent  facilement  en  oxydes.  I,es  chlorures 
de  mercure  et  d'argent  sont  indécomposables  par  l'oxygène  a  une 
température  élevée,  l'argent  et  le  mercure  ne  possédant  qu'une 
faible  affinité  pour  l'oxygène.  D'un  autre  coté,  le  potassium  cl  ie 
sodium,  qui  en  ont  une  très-grande,  retiennent  le  chlore  avec  tant 
de  force  qu'ils  n'épruiivenl  aucune  altération  lorsqu'on  les  calcine 
a  l'air.  Dans  les  mêmes  circonstances,  les  chlorures  de  harium.  de 
strontium  et  de  calcium  perdent  une  petite  quantité  de  chlore 
et  se  convertissent  partiellement  eu  oxydes. 

Un  très-grand  nombre  de  chlorures  sont  décomposés  par  le 
soufre  à  une  haute  température  avec  formation  de  sulfures  et  de 
chlorure  de  soufre. 

Lorsqu'on  chauffe  du  chlorure  d'argent  sec  dans  un  courant 
d'hydrogène,  il  se  forme  de  l'acide  chlorhydrique  et  l'argent  est 
mis  en  liberté. 

Tous  les  chlorures  des  métaux  de  la  troisième  section  cl  de 
ceux  des  trois  dirniries  sections  se  comportent  de  morne  en  pré- 
sence do  l'hydrogène.  Celte  propriété  est  quelquefois  mise  à  profit 
pour  la  préparation  île  l  erlain?  métaux  à  l'état  de  pureté.  Ainsi 
le  chlorure  ferreux,  qu'il  est  facile  d'obtenir  pur,  se  réduit  en  fer 
métallique  lorsqu'on  le  chauffe  au  rouge  dans  un  courant  d'hydro- 
gène (Pcligot). 

Les  métaux  appartenant  ît  une  certaine  section  décomposent, 
en  général,  les  chlorures  des  métaux  suivants.  L'action  peut  s'exer- 
cer par  la  voie  sèche  ou  en  présence  de  l'eau. 

Lorsqu'on  chauffe  du  chlorure  d'aluminium  avec  du  polassium, 
il  est  décomposé  avec  énergie  :  il  se  forme  du  chlorure  de  polas- 
sium, et  l'aluminium  esl  mis  en  libel  lé  (W  cahier). 

Le  sublimé  corrosif  (chlorure  mercurique)  est  décomposé  par 
un  grand  nombre  de  métaux.  Lorsqu'on  le  chauffe  avec  de  rétain 
ou  de  l'antimoine,  il  est  réduit  et  il  se  forme  du  hiehlorure  d'étain 
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(chlorure  stanuiquc)  ou  du  chlorure  d'antimoine  (beurre  d'anti- 
moine). Celte  réduction  facile  du  sublimé  corrosif  [iar  les  métaux 
a  été  mise  à  profit  pendant  longtemps  pour  la  préparation  de  cer- 
tains chlorures. 

En  présence  de  l'eau,  l'action  réductrice  des  métaux  peut  s'exer- 
cer à  froid.  Lorsqu'on  dépose  du  chlorure  d'argent  humide  sur 
une  lame  de  zinc,  on  le  voit  noircir  et  se  transformer  bientôt  en 
argent  métallique  pulvérulent.  11  se  forme  du  chlorure  de  zinc.  La 
réduction  du  chlorure  d'argent,  dans  ces  circonstances,  est  singu- 
lièrement favorisée  par  la  présence  d'un  acide.  Le  chlorure  d'ar- 
gent étant  humecté  sur  la  lame  de  zinc  avec  de  l'eau  acidulée 
d'acide  eblorhydrique,  celui-ci  est  attaqué  par  le  ïinc,  et  l'hydro- 
gène naissant  réduit  alors  le  chlorure  d'argent  pour  régénérer 
l'acide  chlorhydrique.  Les  choses  se  passent  d'une  manière  ana- 
logue lorsqu'on  introduit  du  chlorure  d'argent  dans  de  l'eau  aci- 
dulée d'acide  sulfurique  et  qu'on  jette  ensuite  de  la  grenaille  de 
zinc  dans  le  liquide. 

Le  chlorure  d'argent  est  réduit  de  même  par  le  fer  en  présence 
de  l'eau.  Le  procédé  d'extraction  de  l'argent  usité  a  Frcibcrg, 
en  Saxe,  et  dit  procédé  d'amalgamation,  est  fondé  sur  cette  réac- 
tion. 

L'action  de  Veau  sur  les  chlorures  est  fort  importante  à  consi- 
dérer. La  plupart  d'entre  eux  sont  solublcs  dans  l'eau  et  se  dépo- 
sent à  l'état  de  cristaux  lorsque  ces  solutions  se  refroidissent  après 
avoir  été  saturées  à  chaud,  ou  lorsqu'elles  sont  soumises  à  l' éva- 
porai ion  spontanée. 

Ces  Cristaux  sont  tantôt  anhydres,  comme  ceux  des  chlorures 
de  potassium,  de  sodium,  de  mercure;  tantôt  ils  renferment  de 
l'eau  de  cristallisation,  comme  ceux  de  calcium,  de  fer,  de  cui- 
vre, etc. 

Sont  insolubles  dans  l'eau  le  chlorure  d'argent,  le  chlorure 
mercureux,  les  chlorures  aureux,  platincux  et  cuivreux  (proto- 
chlorures  d'or,  de  platine,  de  cuivre).  Ce  dernier  se  dissout  dans 
l'eau  chargée  d'acide  chlorhydrique.  Le  chlorure  de  plomb  et  le 
protochlorure  de  thalliuni  sont  peu  solublcs  dans  l'eau. 

Ce  qu'on  nomme  aujourd'hui  les  solutions  de  chlorures  était  * 
Considéré  autrefois  comme  des  hydrochlcratcs  (muriales)  dissous 
dans  l'eau.  En  effet,  ces  chlorures  se  forment  par  l'action  de 
l'acide  chlorhydrique  (muriatique)  sur  un  oxyde,  et  lorsque  la 
réaction  s'opère  en  présence  de  l'eau,  la  formation  et  l'élimination 
de  l'eau  échappent  à  l'observation.  Il  n'en  est  plus  ainsi  lorsqu'on 
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fait  réagir  le  gaz  chlorhydrique  sur  un  oxyde  sec,  tel  que  l'oxyde 
d'argent  ou  de  mercure.  Ici  il  se  forme  bien  un  chlorure  anhydre, 
et  de  l'eau  est  éliminée  (p.  38).  Or,  il  n'y  a  aucune  raison  pour  ne 
pas  admettre  que  les  choses  se  passent  de  même  lorsqu'on  Iraitc 
par  l'aride  chlorhydrique  dissous  dans  l'eau  un  oxyde  ou  un  hy- 
drate tel  que  l'oxyde  cuivrique  ou  la  potasse.  Tout  le  monde 
admet  aujourd'hui  que  dans  ce  cas,  nomme  dans  le  précèdent,  de 
l'eau  est  formée  et  qu'un  chlorure  se  dissout. 

KO.HO    +    HCI    =   2H0    +  KCl. 
de  jmuiK.  ilo  pouulin. 

CuO     +   HfJ  =    HO    +  CuCI. 

^  Oiylo  Chlorurn 

Des  réactions  inverses  de  la  précédente  peuvent  se  présenter  : 
l'eau,  en  réagissant  sur  un  chlorure,  peut  donner  lieu  à  la  forma- 
tion d'un  oxyde  et  de  l'acide  rhlm hydrique.  Ainsi  lorsqu'on  éva- 
pore une  solution  de  chlorure  de  magnésium,  il  arrive  un  mo- 
ment où  la  liqueur  laisse  dégager  de  l'acide  chlorhydrique  et  aban- 
donne un  résidu  de  magnésie.  Le  chlorure  d'aluminium  éprouve, 
dans  les  mêmes  circonstances,  une  décomposition  semblable  :  il 
se  forme  de  l'alumine  et  de  l'acide  chlorhydrique. 

AïW     +     IPCfi    =    A1303    +  3HCI. 

Quelques  chlorures,  comme  ceux  d'antimoine  et  de  bismuth, 
se  décomposent  immédiatement  au  contact  de  l'eau,  de  telle  sorte 
qu'il  est  impossible  de  les  obtenir  en  solution  aqueuse. .On  les 
dissout  dans  l'acide  chlorhydrique.  Lorsqu'on  verse  de  l'eau  dans 
une  telle  solution  acide  de  chlorure  d'antimoine  ou-de  chlorure 
de  bismuth,  on  voit  immédiatement  apparailre  un  précipité 
blanc.  C'est  de  l'oxychlorure  d'antimoine  (poudre  d'Àlgaroth), 
SbCl,,2Sb0,,H0,  ou  de  l'oxychlorure  de  bismuth.  Tous  deux  pren- 
nent naissance  par  la  décomposition  d'une  portion  du  chlorure 
par  l'eau  avec  formation  [l'acide  clilnrhydriquo  qui  se  dissout,  et 
d'oxyde,  lequel  s'unit,  a  une  porlion  de  chlorure  non  décomposé 
pour  former  un  oxychlomre. 
*  On  connaît  d'autres  oxyehlorures.  Le  jaune  de  Noples  est  un 
oxychlorurc  de  plomb  offrant  le  plus  souvent  la  composition 
3PbO,PhCI. 

Quelques  chlorures  possèdent  la  propriété  d'absorber  de  l'am- 
moniaque. Il  en  est  ainsi  des  chlorures  de  calcium,  d'aluminium, 
d'étain.  de  titane,  d'argent,  etc.  Parmi  ces  chlorures  ammooia- 
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eaux,  un  des  plus  intéressants  est  celui  d'argent.  11  renferme 
17,9  pour  cent  de  son  poids  d'ammoniaque.  Lorsqu'on  chauffe 
celle  combinaison,  l'ammoniaque  se  dirige  de  nouveau.  La  prépa- 
ration de  l'ammoniaque  liquide  (page  2'J'S)  est  l'ondée  sur  cette 
propriété. 

Préparation  des  chlorures.  —  On  emploie,  pour  préparer  les  chlo- 
rures, les  procédés  suivants  : 

1°  Action  du* chlore  sec  sur  le  mêlai.  Tous  les  métaux  sont  atta- 
qués par  le  chiure  à  l'exception  du  plaline,  du  rhodium,  de  l'iri- 
dium i'i  du  niihi'siinm.  Ce  pi-necilé  est  principalement  applicable 
à  la  préparation  des  chlorures  volatils,  tels  que  le  Lichlorure 
d'élain,  le  perchlorure  d'antimoine.  On  introduit  le  métal  dans 
une  petite  cornue  et  on  y  dirige  un  courant  de  chlore  sec.  Le  chlo- 
rure disliile  et  est  recueilli  dans  un  récipient. 

2"  Action  de  l'acide  chlorhydriquc  sur  les  métaux.  De  l'hydro- 
gène se  dégage  et  il  se  forme  un  chlorure.  On  préparc  ainsi  le 
chlorure  de  zinc,  le  protochlorure  de  fer  (chlorure  ferreux)  cl  le 
prolochlorure  d'étain  (chlorure  stanneux). 

3°  Action  d'un  métal  sur  un  chlorure.  On  obtenait  autrefois  cer- 
tains chlorures  volatils,  comme  ceux  d'antimoine  et  d'étain,  en 
distillant  les  métaux  avec  le  sublimé  corrosif  (page  398). 

4"  Dissolution  d'un  oxyde,  d'un  carbonate,  d'un  sulfure  dans 
l'acide  ehlorhydrique.  On  prépare  le  chlorure  de  magnésium  en 
dissolvant  la  magnésie  ou  le  carbonate  de  magnésie  dans  l'acide 
chlorhydriquc;  le  chlorure  de  manganèse,  eu  dissolvant  dans  le 
môme  acide  le  carbonale  ou  le  sulfure  mangaucux;  le  protochlo- 
rure d'antimoine  en  traitant  le  sulfure  par  l'acide  chlorhydriquc 
(page  157). 

5"  Action  de  l'eau  régale  sur  les  métaux.  On  obtient  ainsi  les 
cl  il  m  lires  d'or  cl  de  platine. 

ti°  Action  du  chlore  sur  un  oxyde  ou  sur  un  mélange  intime  cl 
sec  d'oxyde  et  de  charbon.  On  peut  préparer  le  chlorure  de  zinc 
anhydre  en  chauffant  l'oxyde  dans  un  courant  de  chlore  sec. 
Mais  les  oxydes  d'aluminium,  de  gluciniuui,  de  zïreonium,  de 
titane,  etc.,  ne  se  décomposent  point  dans  ces  circonstances. 
Pour  les  transformer  en  chlorures,  il  faut  les  mélanger  d'abord 
avec  du  charbon,  On  porte  au  rouge  ce  mélange  dans  un  tube  ou 
dans  une  cornue  de  porcelaine,  et  on  y  fait  passer  un  courant  de 
chlore  bien  sec.  Il  se  dégage  de  l'oxyde  de  carbone  et  il  se  forme 
un  chlorure  anhydre  qui  se  volatilise  (page  387).  On  prépare  ainsi 
le>  ddnnii'i's  d'aluminium,  de  frlucinium.  de  lil.-mr. 
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T  Action  d'un  chlorure  ou  de  l'acide  chlorhydrique  sur  un  sel. 
On  opère  par  la  voie  humide  ou  par  la  voie  sèche. 

Par  la  voie  humide  :  on  prépare  1rs  chlorures  insolubles  en  pré- 
cipifaul  la  solution  des  sels  corresponds  ni  s  par  l'acide  chlor- 
hydrique ou  par  une  solution  de  chlorure  de  sodium.  Exemple  : 
chlorure  d'argent,  chlorure  mercurcux  (caiomel). 

Par  la  voie  sèche  :  on  prépare  certains  chlorures  volatils  en 
chauffant  les  sels  correspondants  avec  du  chlorure  de  sodium. 
C'est  ainsi  qu'on  obtient  le  caiomel,  le  sublimé  corrosif,  le  chlo- 
rure île  zinc  anhydre,  en  chauffant  le  sulfate  mercureux,  mercu- 
rique  ou  zincique,  avec  le  se!  marin. 

GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  SELS. 

Lais  de  composition.  —  On  désigne  sous  le  nom  de  sels,  dan 
l'acception  la  plus  restreinte  du  mot,  les  combinaisons  des  acides 
oxygénés  avec  les  oxydes.  Par  extension  on  applique  la  mûme  dé- 
nomination a  tous  les  corps  produits  par  l'union  de  deux  com- 
poses binaires  agissant  l'un  comme  élément  éleclro -négatif  ou 
comme  acide,  l'autre  comme  élément  électro-positif  ou  comme 
hn-e.  Ainsi  ]<■••  compilés  qui  résultent  île  la  combinaison  île  iicu\ 

vaut  la  nature  de  leurs  éléments,  on  les  désigne  sous  le  nom 
A'axytels,  de  mlfoseh,  de  chlorasels,  etc.  Les  oxysels  sont  les  sels 
proprement  dits.  Ce  sont  les  seuls  dont  nous  avons  a  traiter  ici. 

Le  mode  de  formation  le  plus  important  des  sels  est  indiqué 
par  leur  définition  même.  Ils  prennent  naissance  par  l'action  des 
acides  sur  les  oxydes. 

Si  l'on  prend  un  poids  donné  d'acide  sulfurique,  qu'on  y  ajoute 
de  l'eau  et  qu'on  traite  ensuite  cette  dissolution  par  la  potasse 
caustique,  il  arrivera  un  moment  où  l'acidité  de  l'acide  sulfu- 
rique sera  exactement  contrebalancée  ou  émoussée  par  l'alcali- 
nité de  la  hase.  Il  est  très-facile  de  déterminer  ce  pointa  l'aide  des 

onnl  -s  vr^élnlcs,  telles  que  la  teinture  île  tournesol  ou  le  sirop 

de  violette.  L'acide  suirurique  les  rougit;  la  potasse  ramène  au 
bleu  la  teinture  de  tournesol  rougie,  et  verdit  le  sirop  de  vio- 
lette. Si  donc  on  a  soin  d'ajouter  à  la  liqueur  acide  une  petite 
quantité  de  teinture  de  tournesol,  la  couleur  rouge  se  maintien- 
dra faut  que  l'acide  prédomine  dans  la  liqueur  et  elle  passera  au 
bleu  au  moment  mCme  où  il  sera  exactement  saturé  par  la  po- 
tasse. Le  point  de  saturation  est  marqué,  dans  ce  cas,  par  la  neu- 
tralité de  la  liqueur,  et  les  signes  de  la  neutralité  son!  faciles  a 
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apprécier,  par  l'aclioD  des  réactifs  colorés.  La  liqueur  neutre  ne 
rougit  plus  lu  papier  de  tournesol  comme  faisait  l'acide  sulfu- 
rique;  elle  ne  ramené  pas  au  bleu  le  papier  de  tournesol  rouge 
et  clic  ne  verdit  pas  le  sirop  lie  violette  comme  faisait  la  potasse. 

Pour  saturer  un  poids  donné  d'acide  sulfuriquc  pur  il  faudra 
UO  poids  donné  et  toujours  le  même  de  poUssc  caustique.  Ainsi 
100  grammes  d'acide  sulfuriquc,  le  plus  concentré  possible,  se- 
ront neutralisés  par  une  quantité  de  potasse  caustique  renfermant 

parties  d'oxyde  de  potassium  anhydre.  Pour  neutraliser  ces 
100  grammes  d'acide  sulfurique  par  d'autres  oxydes,  il  en  faudra 
prendre  des  poids  déterminés,  invariables  pour  chacun  d'eux,  mais 
différant  entre  eux. 

Ainsi  100  grammes  d'acide  sulfurique  concentré  seront  neutra- 
isés  exactement  par  les  quantités  suivantes  d'oxydes  : 


Oxyde  de  potassium  (anhydre), 

—  de  sodium  — 

—  de  barium, 

—  de  calcium, 
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D'un  autre  côté  puni-  neutraliser  IOU  grammes  d'acide  azotique 
le  plus  concentré  possible,  il  faudra  employer  les  quantités  sui- 
vantes des  mêmes  oxydes  : 

Oxyde  de  potassium  [anhydre},  74,7 

—  de  sodium  —         —  49,S 

—  de  barium,  121,4 

—  de  calcium,  44,* 

—  de  line,  63,1 

—  noir  de  cuivre,  fi3,l 

—  rouge  de  mercure,  171,4 

—  d'argent.  184,1 

On  remarque  que  ees  dernières  quantités  sont  entre  elles  exac- 
tement dans  les  mûmes  rapports  que  les  quantités  de  bases  qui 
saturent  100  grammes  d'acide  sulfuriquc.  En  effet, 


On  peut  tirer  de  ce  fait  cette  conséquence  que,  connaissant  les 
quantités  d'oxydes  qui  saturent  exactement  100  grammes  d'acide 


40i  GÉNÉRALITÉS  SUR -LES  SELS, 

sulfuriquc,  pour  connaître  les  quantités  ii'ij\yilcs  nécessaires  pour 
saturer  100  grammes  d'acide  azotique  ou  d'un  autre  acide,  il  suffit 
de  déterminer  !a  quantité  d'un  seul  oxyde,  nécessaire  pour  opérer 
cette  saturation;  car  après  avoir  efTce tué  cette  seule  détermination 
expérimentale,  on  peut  calculer,  a  l'aide  de  simples  proportions, 
les  quantités  de  tous  les  autres  oxydes  nécessaires  pour  saturer 
100  grammes  d'acide  azotique  ou  d'un  autre  aeide.  En  d'autres 
termes  et  pour  nous  en  tenir  aux  exemples  que  nous  avons  choisis, 
si  Von  suppose  connue  la  composition  de  tous  les  sulfates,  on 
peut  en  déduire  la  composition  de  tous  les  azotates  a  la  condition 
que  l'on  connaisse  celle  de  l'un  d'eux.  Ce  fait  important,  qui  est 
devenu  le  point  de  départ  et  le  fondement  de  la  théorie  des  équi- 
valents a  été  découvert  par  Wenzel  (page  7).  La  loi  de  Weniel,  la 
première  et  la  plus  impor  tante  des  lois  qui  régissent  la  composi- 
tion des  sels  peut  s'exprimer  ainsi  :  les  quantités  respectives  de 
différentes  bases  qui  saturent  des  poids  égaux  de  différents  acides 
sont  proportionnelles  entre  elles. 

On  doit  a  Richtcr  une  autre  découverte  importante  concernant 
la  composition  des  sels.  11  a  établi  ce  fait,  que  dans  la  précipita- 
tion des  métaux  les  uns  par  les  autres  de  leurs  dissolutions  salines, 
la  liqueur  reste  neutre.  Ainsi  lorsqu'on  plonge  une  lame  de  cuivre 
dans  une  solution  d'azotate  d'argent,  le  cuivre  se  dissout  et  l'ar- 
gent se  précipite  :  aucun  gaz  ne  se  dégage  ;  de  plus  si  la  liqueur 
était  neutre  avant  l'expérience  elle  le  sera  sensiblement  après.  Si 
dans  la  solution  de  cet  azotate  de  cuivre  on  plonge  maintenant 
une  lame  de  zinc,  ce  métal  se  dissoudra  et  le  cuivre  se  précipitera 
a  son  tour  ;  mais  la  neutralité  de  la  liqueur  ne  sera  point  modi- 
fiée. Il  en  résulte  que  les  trois  azotates  neutres  qui  sont  successi- 
vement dissons  dans  la  liqueur,  savoir  : 

renferment  non-seulement  la  même  quantité  d'acide  azotique, 
mais  encore  la  même  quantité  d'oxygène  qui  s'est  combinée  suc- 
cessivement .'ides  quantités  différentes  d'argent,  decuivrc.de  zinc. 
Richtcr,  lira  de  ce  fait  cette  conséquence  que  les  quantités  d'oxy- 
des nécessaires  pour  saturer  un  même  poids  d'acide  renferment 
la  même  quantité  d'oxygène.  Telle  est  la  loi  de  Rickter. 

Berzelius  vint,  et,  achevant  l'œuvre  do  ses  devanciers,  fixa  défi- 
nitivement les  idées  des  chimistes  sur  la  composition  des  sels.  Il 
établit  que  dans  un  même  genre  de  sels,  il  existe  un  rapport 
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constant  entre  la  quantité  d'oxygène  de  l'acide  et  la  quantité 
d'oxygène  de  l'oxyde.  Ainsi,  pour  les  sulfates  neutres  la  quantité 
d'oxygène  de  l'oxyde  est  exactement  et  invariablement  le  tiers  de 
la  quantité  d'oxygène  de  l'acide  sullurique  anhydre ,  ou  autre- 
ment les  quantités  d'oxygène  que  renferment  la  base  et  l'acide 
sont  entre  elles  comme  1  est  a  3.  Pour  les  azotates  le  rapport  de 
ces  quantités  est  de  1  a  3,  pour  les  carbonates  neutres  il  est  de  1 
a  2,  etc.  Quelques  exemples  vont  élucider  cette  loi  de  Berzelius. 


oxygène...  34 
potassium.  3!» 
oxygène...  S 


(  acido  sullurique ...  40 

I  oxyde  du  potassium  47 

Le  rapport  de  8  :  24  =  I  :  3. 

200  parties  de  sulfate  de  l  acide  sulfurique. . .  120 
sesquioxyde  de  fur  J 

renferment   F  sesquioiyde  do  fer.  80 

Le  rapport  do  24  :  72  =  1  : 3. 

COMPOSITION  UES  AZOTATES  NEUTRES. 

101  parties  d'azotate  de  |™de  azotique   S4 

polawe  renferment    0Ijde  de  poi^um  47 

1  ncïde  uzotique   54 


axole   14 

oxygène...  40 

potassium.  39 

oxygène...  H 


i  Oïygène.. 

I  Si',:- 


170  partiesd'aiotated'ar-  } 

genl  renferment...  j  olyd(;  d'argenl.. 

Le  rapport  de  S:  40=  1 :  5. 

COMPOSITION  DES  CARBONATES  NEUTBES. 

(Il)    parties  de  carbonate  (  acide  carbonique.. .    22  j  □"gène".'.  )u 
de  potasse  renfer-  1  nalauium.  ait 

ment   oxyde  de  potassium  47  j  f™*.,,^,,  g 

:;0    parties  de  carbonate  l  ncide  carbonique..    22  j  Jjjjjgen&'.j  jfi 
de   chaux   renfer-  J  calcium...  20 

menl   I  oxyde  de  calcium..    28  j  01yg£ne.. .  8 

Le  rapport  de  8  : 16=  1  : 2. 

Ces  relations  sont  exprimées  de  la  manière  la  plus  évidente  par 
lus  formules  dont  Berzclius  a  introduit  l'usage  dans  la  science  et 
qui  représentent  les  proportions  atomiques  suivant  lesquelles  les 
corps  se  combinent.  En  effet,  ces  rapports  simples  que  Bcrzolius 
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constatait  entre  Ifs  quantités  d'oxygène  des  oxydes  et  des  acides 
qui  se  combinent  pour  former  des  sels  neutres  ne  sont  autre 
chose  que  les  rapports  entre  les  équivalents  d'oxygène  qui  ren- 
ferment ces  oxydes  et  ces  acides. 

Pour  les  principaux  genres  de  sels  neutres,  ces  rapports  sont 
exprimés  d'une  manière  générale  par  les  formules  suivantes  ou  H 
désigne  un  radical  métallique  quelconque. 


3S0»,R»0>  i  5Ullalea   '  ■ 

KO5, HO         sullik'H   1  :  'J 

3Aï05,RW|  aï0!ales   1  ■  •' 

Az03,RO       aïoliles   I  :  \) 

COytO        carbonates   I  :  2 

C1(P,H0       ehlorales   I  ;  5 

ClO'.RO       pc-rcldoralcs   t  :  7 

PhOMRO     phosphates   3  :  :i 

l'hd'-.-JK!»      pvrniiivi.-pl^il.'-   U  :  :! 

PhO^RO      mélaphosphutes   1  :  !i 

Les  lois  précédemment  indiquées  codée  ruent  la  composition 
des  sels  dits  netilrw,  c'csl-à-dire  de  ceux  dont  l'acide  est  exacte- 
ment saturé  par  l'oxyde  ou  la  base  et  réciproquement.  Lorsqu'il 
s'agit  de  sels  soluhles  formés  p;ir  la  combinaison  d'acides  éner- 
giques avec  des  bases  fortes,  le  point  de  saturation  est  marqué  par 
l'action  des  réactifs  colorés,  teinture  de  tournesol,  sirop  de  vio- 
lette, etc.  Les  azotates,  chlnra(e->.  sulfates  de  potasse,  desouiie,  etc., 
ne  modifient  pas,  lorsqu'ils  sont  |j!iri;iiteiuenl  neutres,  la  couleur 

avec  la  chaux.  L'acide,  qu'on  a  nommé  titmique,  es'l  rouge  lorsqu'il 
est  libre,  mais  sa  couleur  passe  au  bleu  lorsqu'il  est  saturé  par 
la  chaux.  Un  sel  parfaitement  neutre  tel  que  le  sulfate  de  potasse 
ue  pouvant  mettre  l'acide  lilmique  en  liberté,  ne  saurait  altérer 
la  couleur  bleue  du  tournesol.  Mais  pour  peu  que  l'aeide  prédo- 
mine dans  un  sel  cet  effet  sera  produit,  car  l'excès  d'acide  satu- 
rant une  portion  de  la  chaux  du  tournesol,  mettra  en  liberté  une 
certaine  quantité  d'acide  litmique  qui  colorera  la  liqueur  en 
rouge.  Mais  lorsque  dans  celle  liqueur  rouge  on  introduit  un  sel 
où  la  base  prédomine  (sel  alcalin),  l'acide  litmique  libre  se  trou- 
va])! do  nouveau  saturé  par  celte  base,  la  couleur  bleue  repa- 
raîtra. 
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Que  l'on  verse  une  solution  de  vitriol  bleu,  ou  sulfate  de  cuivre, 
ilans  de  la  teinture  de  tournesol,  on  verra  se  développer  une 
teinte  d'un  rouge  vineux,  indice  d'une  légère  réaction  acide  : 
il  en  résulte  que  l'acide  sulfurique,  bien  qu'il  soit  exactement 
saturé  par  l'oxyde  de  cuivre  dans  In  vitriol  bleu,  n'est  pas  com- 
plètement neutralisé  par  lui,  c'est-à-dire  que  sa  réaction  acide 
n'est  pas  absolument  détruite.  Et  pourtant  on  considère  le  sulfate 
de  cuivre  comme  un  sel  neutre;  car  il  possède  la  composition  gé- 
nérale des  sulfates  dits  neutres.  Comme  dans  le  sulfate  de  potasse 
ou  le  sulfate  de  soude,  la  quantité  d'oxygène  de  la  base  est  exac- 
tement le  tiers  de  celle  de  l'acide.  Dans  un  sulfate  quelconque, 
ou  ce  rapport  existe,  l'acide  se  trouve  exactement  saturé  par  la 
base.  Un  tel  sulfate  pourra  offrir  une  réaction  aeïde,  comme  le 
sulfate  de  cuivre,  ou,  d'une  manière  plus  prononcée  encore, 
comme  le  sulfate  d'alumine,  bien  que  d'après  sa  composition  on 
soit  en  droit  de  le  considérer  tomme  neutre.  On  tire  de  ce  qui 
précède  cette  conséquence  que  l'action  des  sels  sur  les  couleurs 
végétales  ne  donne  point  toujours  la  mesure  de  ce  qu'on  est 
convenu  de  nommer  neutralité,  c'est-à-dire  de  l'état  de  satura- 
lion  complète  de  l'acide  et  de  l'oxyde. 

Les  faits  suivants  viennent  encore  à  l'appui  de  cette  propo- 

On  considère  aujourd'hui  comme  neutres  les  carbonates  dans 
lesquels  le  rapport  de  l'oxygène  de  la  base  à  l'oxygène  de  l'acide 
est  comme  1 : 2.  Les  cristaux  de  soude  (carbonate  de  soude  hy- 
draté) et  le  carbonate  de  potasse  des  cendres  offrent  précisément 
cette  composition;  et  pourtant  ils  présentent  l'un  et  l'autre  une 
forte  réaction  alcaline  :  lorsqu'on  en  introduit  une  petite  quan- 
tité dans  de  la  teinture  de  tournesol  rougie  ou  dans  du  sirop  de 
violette,  la  couleur  du  premier  réactif  e-l  immédiatement  rame- 
née au  bleu,  celle  du  second  passe  au  vert.  Or  on  sait  que  ces 
réactions  caractérisent  l'alcalinité.  Les  carbonates  solublcs  de 
potasse  et  de  soude,  bien  qu'on  puisse  les  considérer  comme 
neutres,  au  point  de  vue  de  leur  composition,  sont  des  sels  alca- 

Ajoutoos  que  les  sels  insolubles  dans  l'eau,  qu'ils  soient  neu- 
tres, acides  ou  basiques  sont  en  général  indifférents  aux  couleur? 
végétales. 

C'est  donc  vainement  qu'on  chercherait  à  apprécier  et  à  définir 
la  neutralité  des  sels  par  des  réactions  caractéristiques  ou  ries 
propriétés  générales  :  elle  ressort  de  la  composition  même. 
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On  disait  autrefois  :  un  sel  neutre  est  un  sel  formé  par  l'union 
de  1  équivalent  d'aride  avec  I  Équivalent  d'un  oxyde  basique  (pro- 
toxyde).  Celle  définition  est  inexacte,  car  elle  manque  de  généra- 
lité. D'abord  elle  exclut  les  sels  formés  par  les  sesquioxydes;  et 
parmi  les  autres,  elle  ne  s'applique  qu'à  ceux  qui  sont  formés  par 
les  acides  monobnsiques.  L'aride  azotique  est  un  tel  acide,  et  il  est 
vrai  de  dire  que  tous  les  azotates  formés  par  1  équivalent  d'acide 
et  1  équivalent  d'un  pruloxyde  sont  des  azotates  neutres.  Mais  il 
n'en  est  pas  ainsi  pnur  l'acide  phosphorique.  l'nnr  se  saturer 
complètement  cet  acide  prend  3  équivalents  d'un  oxyde  basique; 
il  est  tribasique  (page  2j3)  et  la  eomposition  d'un  phosphate  neu- 
tre, c'est-à-dire  d'un  phosphate  complètement  saturé  de  base  est 
représentée  par  la  formule 

Ph03,3RO  =  PhOytW. 

Il  existe  un  phosphate  d'argent  l'h<i5.3AgO  qui  est  neutre,  car 
l'acide  phosphorique  y  est  complètement  saturé  par  l'oxyde  d'ar- 
gent. Par  la  même  raison,  le  phosphate  de  soude  correspondant 
Ph()5,3N'aO+24  HO,  doit  Pire  considéré  comme  neutre,  car  il  est 
saturé  de  base.  Pourtant  il  possède  une  réaetinn  alcaline;  sa  so- 
lution ramène  au  bleu  la  teinture  de  tournesol  rougie  :  nouvelle 
preuve  de  l'insuffisance  de  cette  réaction  pour  découvrir  l'état  de 
saturation  d'un  sel,  la  vraie  neutralité.  Le  phosphate  de  soude 
communément  appelé  phosphate  neutre  est,  il  est  vrai,  sans  ac- 
tion sur  le  tournesol,  mais  il  n'est  point  saturé  de  soude;  il  n'en 
renferme  que  2  équivalents  et  sa  composition  est  représentée  par 
la  formule 

(  IVaO 

l'hii-'J  >«o  +  ai  no. 

(  110 

Si  l'acide  phosphoriquo  trihydraté 

(HO 
PhO*  HO 
t  HO 

exige  pour  se  saturer  3  équivalents  d'oxyde  de  sodium  qui  doi- 
vent déplacer  3  équivalents  d'eau,  on  voit  que  le  phosphate  de 
soude  en  question  n'est  point  saturé  puisqu'il  renferme  encore 
i  équivalent  «l'eau  basique  qui  pourrait  être  remplacé  par  1  équi- 
valent d'oxyde  de  sodium. 
Il  existe  un  phosphate  de  soude  qui  ne  renferme  que  1  seul 
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équivalent  d'oxyde  de  sodium  et  dont  i;i  composition  est  repré- 
sentée par  la  formule 

(NoO 
PhO»!H0  +  2  110. 
I  MO 

On  voit  que,  des  ;i  équi valent*  rï'ean  banque  de  l'acide  phospho- 
rique  trihydralé,  ce  sel  en  renferme  encore  deux;  aussi  pussède- 
t-il  une  réaction  fi-aneliemenl  acide  :  il  rou^il  le  tournesol.  C'est 
le  phosphate  acide  de  soude. 

Sauf  quelques  exceptions ,  les  sels  acides  sont  ceux  qui  ren- 
ferment des  acides  pol  y  basique  s  incomplètement  saturés.  A  cet 
égard,  nous  ferons  remarquer  que  les  acides  sulfurique,  sulfu- 
reux, carbonique,  possèdent  eux-mêmes  tous  les  caractères  des 
acides  pnlybasiques  et  qu'il  convient  en  conséquence  de  doubler 
leurs  formules. 

L'acide  sulfurique  étant  représenté  par  la  formule 


on  conçoit  l'existence  de  deux  sulfates  de  soude  renfermant  : 
L'un 


I  NaO1 
L'autre 

n»|  B» 


Le  premier  est  le  sulfate  neutre  de  soude  anhydre;  le  second,  le 
sulfiile  acide  de  soude,  0;i  l'appelle  quelquefois  bisulfate  de  si  mile 
parce  que  pour  la  même  quantité  de  soude  il  renferme  deux  fois 
plus  d'acide  sulfurique  que  le  sulfate  neutre.  Mais  on  voit  que 
dans  l'un  et  dans  l'autre  sel  l'acide  sulfurique  joue  le  rôle  d'un 
acide  uibasique,  l'équivalent  d'enu  basique  qui  existe  dans  le  sel 
acide  jouant  le  rôle  de  1  équivalent  d'oxyde  de  sodium  dans  le 
sel  neutre. 

Indépendamment  de  ce  sulfate  acide  de  soude  proprement 
dit,  il  en  existe  un  dont  la  composition  est  représentée  par  la 
formule 

S*0»,N«0. 

Ce  sel  qu'on  nomme  le  bisulfate  de  soude  anhydre  constitue 
une  des  exceptions  mentionnées  plus  haut. 
Les  acides  sulfureux  et  carbonique  donnent  lieu  à  des  remar- 
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ques  analogues  et  rormetit  des  sels  neutres  et  acides  dont  la  cons- 
titution est  représentée  par  les  formules  suivantes  : 

S*0*|  jj^Q  sulfite  neutre  de  soude. 

SiQ,l  HO°  8U,1"e  ucide  âe  BOudt'- 
CO*{  [J^  carbonate  neutre  de  soude. 
t»»|        bicarbonate  de  soude. 

On  nomme  ce  dernier  sel  bicarbonate  de  soude,  parce  que  pour 
la  mr-mc  quantité  de  soude  il  renferme  deux  fois  plus  d'acide  car- 
bonique que  le  carbonate  neutre,  relation  qui  devient  évidente  si 
l'on  écrit  la  formule  du  carbonate  neutre  de  soude 
CO^NaO 

Au  surplus  on  obtient  le  bicarbonate  de  soude,  comme  le  bi- 
sulfate, et  en  général  les  sels  acides,  en  ajoutant  un  excès  d'acide 
au  sel  neutre. 

S*0»,ÎNaO  +  SW,2H0  =  2  [SH^  jjo?'] 

Se  fondant  sur  ce  fait,  beaucoup  de  chimistes  envisagent  les  sels 
acides  comme  une  combinaison  de  sels  neutres  avec  un  excès 
d'acide.  Ce  point  do  vue  diffère  de  celui  que  nous  avons  déve- 
loppé plus  haut.  Sous  admettons  que  les  sels  ordinairement 
nommés  acides  sont  ceux  oii  la  réaction  acide  domine  encore, 
l'acide  polybasïquc  qu'ils  renferment  étant  incomplètement  sa- 
turé par  un  oxyde  métallique. 

Les  sels  qu'on  nomme  basiques  sont  ceux  qui  renferment  un 
excès  de  base  ou  d'oxyde. 

Lorsqu'on  fait  bouillir  une  solution  d'azotate  de  plomb  avec 
de  l'oxyde  de  plomb,  il  se  forme  de  l'azotate  basique  de  plomb 
qui  renferme  pour  la  même  quantité  d'acide  azotique  deux  fois 
plus  d'oxyde  de  plomb  que  le  sel  neutre.  Le  même  procédé  est 
applicable  à  la  préparation  des  sels  basiques  que  forme  avec 
l'oxyde  de  plomb  l'acide  du  vinaigre  ou  l'acide  acétique,  dont 
nous  traiterons  dans  le  tome  II  de  cet  ouvrage.  D'autres  fois,  les 
sels  basiques  se  forment  lorsqu'on  ajoute  a  la  solution  de  cer- 
tains sels  neutres  une  quantité  d'alcali  insuffisante  pour  en  dé- 
placer complètement  la  base.  Ainsi  lorsqu'on  ajoute  une  petite 
quantité  de  potasse  è  du  sulfate  de  cuivre,  il  se  précipite  du  sul- 
fate de  cuivre  basique  ou  sous-sulfate  de  cuivre.  Dans  ce  cas  l'alcali 
a  enlevé  au  sulfate  de  cuivre  neutre  une  portion  de  son  acide. 


L'eau  seule  agit  souvent  d'une  manière  analogue.  Ainsi  lors- 
qu'on traite  le  sulfate  et  l'azotate  uiercuriques  pur  de  l'eau  bouil- 
lante, on  enlevé  a  ces  sels  une  portion  de  leur  acide  et  ocles  trans- 
forme, le  premier  eu  sous-sulfate  (lurbilh  minerai),  et  le  second 
en  sous-azolalc  (turbith  nitreux).  Il  suffit  d'ajouter  de  l'eau  à  une 
solution  d'azotate  de  bismuth  dans  l'acide  azotique  pour  qu'il  se 
précipite  du  sous-azotate  de  bismuth. 

Telles  août  quelques-unes  des  circonstances  qui  donnent  nais- 
sance aux  sels  basiques. (Juanl  a  leur  constitution  comparée  à  celle 
des  sels  neutres,  cils;  peut  rire  exprimée  parles  formules  suivantes: 
AzO\PhO  ^AzO5,Pb0+Ph0,H0. 

AzOVIgO  AiOSijSHgO+HO. 

Ai.i!i1.î  Ali.i;.!  rnis^n» 

merenriqm.  Irlbn!s,n*. 
SW.HgO  SO',3HgO. 
Solran  Snlfmo  mertariqne 

lril>ii[qne. 
AlO>,Bi03. 


Ou  remarquera  que  l'on  peut  envisager  l'azotate  de  plomb  bi- 
hasique  comme  une  sorte  de  sel  double  formé  par  !a  combi- 
naison de  l'azotate  neutre  de  plomb  Az05,PbO  avec  l'hydrate 
HO,PbO.  Quant  au  sous-a^otate  de  bismuth  on  voit  qu'il  diffère 
de  l'azotate  neutre  3Az05,Bi03  non  pas  par  une  addition  de  base 
niais  plutôt  par  une  soustraction  d'acide. 

Constitution  des  sels.  —  Lavoisier  considérait  les  sels  comme 
formés  par  l'union  directe  ries  oxydes  avec  des  acides  oxygénés. 
Cette  idée  est  exprimée  par  la  définition  que  nous  avons  donnée 
et  par  la  nomenclature  même.  Klle  suppose  que  l'acide  et  l'oxyde, 
sans  avoir  confondu  leurs  éléments  sont  en  quelque  sorte  juxta- 
posés dans  la  combinaison  d'un  ordre  plus  complexe  qui  constitue 
le  sel.  Si  l'acide  anhydre  et  l'oxyde  constituent  eux-mêmes  des 
combinaisons  binaires  du  premier  ordre,  le  iv-ultal  de  leur  union, 
le  sel  constitue  une  combinaison  binaire  du  second  ordre.  Dans 
celle-ci  on  retrouve  l'acide  et  l'oxyde  avec  leur  constitution  primi- 
tive, occupant  chacun  une  place  distincte  et  prêts  à  se  séparer  de 
nouveau.  Ainsi,  pour  exprimer  par  une  formule  cette  constitution 
dualittique  des  sels,  l'oxyde  de  plomb  étant  représenté  par  PbÛ, 
l'acide  azotique  par  AzO',  la  formule 
AïO-V'bl) 

représentera  l'azotate  d'oxyde  de  plomb. 
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Le  mode'  de  formation  des  sels,  leurs  principales  réactions, 
leur  décomposition  par  la  chaleur  et  surtout  par  l'électricité, 
tout  semblait  venir  à  l'appui  de  l'idée  émise  par  Lavoisicr  sur 
leur  constitution  et  élever  cette  idée  au  rang  d'une  vérité  dé- 
montrée. Berzeliusl'aadoptécct  fortifiée  en  laprenant  pour  base  de 
sa  théorie  électro-chimique.  D'après  celle  dernière  théorie  toute 
combinaison  chimique  doit  iHre  considérée  comme  binaire,  c'est- 
à-dire  comme  formée  de  deux  éléments  distinct*,  l'un  étant  l'élé- 
ment électro-négatif,  l'autre  l'élément  électro-positif.  Ainsi  dans 
les  acides  l'oxygène  es!  l'élément  éloclro-négalir,  l'antre  corps 
simple  est  l'élément  eleelni-positif  ;  dans  les  oxydes  l'oxygène  est 
l'élément  électro-négatif,  le  métal  l'élément  électro-positif;  dans 
les  sels,  l'acide  constitue  l'élément  électro-négatif,  l'oxyde  l'élé- 
ment électro-positif.  Les  formules 

Azû=  +  PbO  = 

sont  l'expression  de  l'hypothèse  i>!r-.  tiii-rdii niiijLic  ipii.  plaçant  lu 
cause  première  des  affinités  dans  les  attractions  réciproques  des 
deux  fluides  électriques  de  nom  contraire,  prêtait  l'appui  le  plus 
direct  et  le  plus  solide  aux  idées  dualistiques  de  Lavoisier.  Ces 
idées  ont  régné  dans  la  science  pendant  plus  d'un  demi-siècle,  et 
aujourd'hui  encore  un  grand  nombre  de  chimistes  les  partagent. 
Elles  forment  la  base  de  la  nomenclature  française,  la  régie  de 
l'enseignement  classique,  et  elles  ont  été  pendant  une  longue  pé- 
riode de  temps  l'unique  source  des  progrès  de  la  science.  Pour- 
tant elles  ne  constituent  rien  de  plus  qu'une  hypothèse.  En  effet, 
admettant  comme  connue  la  constitution  des  acides  et  des  oxydes, 
la  doctrine  dualislique  suppose  que,  après  leur  combinaison,  ces 
composés  conserve  il  I  i'.iiTaupuiienl  moléculaire  qu'ils  oltïaient 
avant  leur  combinaison.  On  peut  supposer  qu'il  eu  est  ainsi,  mais 
il  est  impossible  de  le  démontrer.  Nous  savons  que  l'azotate  de 
plomb  renferme  un  équivalent  d'azote,  Il  équivalents  d'oxygène  et 
1  équivalent  de  plomb;  maïs  personne  n'a  jamais  prouvé  que  ce 
sel  renferme  véritablement  de  l'oxyde  de  plomb  tout  formé,  et 
que  sa  constitution,  c'est-à-dire  le  groupement  des  atomes,  est 
réellement  exprimée  par  ia  formule 

AxO"  +  l'bU. 

Au  surplus,  la  conslilnlioti  îles  acides  hydralés  a  été  méconnue 
pendant  longtemps,  et  il  faut  bien  reconnaître  que  la  formation  des 
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sels  par  l'action  des  oxydes  sur  les  acides  hydratés  ne  constitue 
point  une  réaction  aussi  simple  qu'on  le  supposait  d 'ah ord.  En 
effet,  cette  réaction  donne  lieu  à  l'élimination  d'une  molécule 
d'eau,  et  est  représentée,  dans  le  cas  de  l'oxyde  de  plomb  et  de 
l'acide  azotique,  par  l'équation  suivante  : 

PbO   +   AîHO*  =  AzPbO»  +  HO. 

(ii'cp         Ad'-.'  .l.-.iliij-t  Ai.it-i!c  Su, 

ds  plomb.         Ujdnli.  do  plomb. 

Toutefois,  cette  difficulté  n'était  point  sérieuse,  et  il  a  été  facile 
de  mettre  la  théorie  dualistique  d'accord  avec  les  faits,  en  sup- 
posant que  l'eau  existe  toute  formée  dans  l'acide  azotique  hydraté 
et  que  l'oxyde  de  plomb,  base  plus  puissante  que  l'eau,  ne  fait 
que  déplacer  celle-ci.  D'après  celte  manière  de  voir,  les  acides 
hydratés  constituent  des  combinaisons  du  mftme  ordre  que  les 
sols  eux-mêmes.  Ce  sont  dos  sels  oh  l'eau  forme  la  base.  Fait-on 
réagir  sur  ces  combinaisons  un  oxyde  iixe,  celui-ei  chasse  l'eau 
comme  une  base  puissante  chasse  une  base  plus  faible.  La  consti- 
tution des  acides  hydratés  et  la  formation  des  sels  sont  donc 
représentées,  dans  cette  théorie  qui  n'est  qu'un  développement  de 
la  théorie  de  Lavoisier,  par  des  équations  analogues  aux  suivantes  : 
AiO',HO   +  PbO  =  AiO%PbO  '+  HO. 

Aïoialu  iToau         Oijda         ÀI0U1O  d'uijdo  K>n. 
{acide  arotigaa    do  plomb.         de  plomb, 
bjdrati), 

PbOS,3HO   4-   3PbO  =    PhO\3PbO   +  3HO. 

Phofpbnle  d'eau  Oijûo         PbotpbaLe  d'oiydff  Riu. 

Irrbaiique.  d«  p|.inhr      M  plnmb  (rrbuiqnr. 

(acidejihoïph  oriqufl 

En  ec  qui  concerne  la  constitution  des  sels,  une  autre  théorie 
partage  aujourd'hui,  avec  le  système  de  Lavoisier,  les  suffrages  des 
chimistes.  Elle  n'est  point  née  d'hier,  car  elle  date  du  commen- 
cement de  ce  siècle.  Sir  H.  Davy  en  est  l'auteur.  Dulong  l'a  défen- 
due avec  tilleul,  uui'lqui's  Huini-les  modernes  l'ont  développée 
en  la  modifiant.  Voici  son  point  de  départ  : 

Lorsque  l'acide  chloi'hydrique  réagit  sur  un  oxyde  tel  que  la 
chaux,  il  se  forme  de  l'eau  et  un  chlorure. 

Clll    -f    CaO   =   ClCa^  +  110. 

Or  il  est  impossible  de  méconnaître  une  certaine  analogie  entre 
cette  réaction  et  celle  qui  donne  naissance  à  un  sel  proprement 
dit.  Ici  qu'un  azotate,  par  l'action  île  l'acide  hydraté  sur  un  oxyde. 


tu 
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En  effet,  dans  l'une  et  l'autre  réaction,  il  y  a  Élimination  d'eau  et 
format  inn  d'un  produit  possédant  l'apparence  d'un  sel  :  car  le 
chlorure  de  calcium  cristallisé  se  rapproche  beaucoup  des  sols 
par  son  aspect.  On  a  donc  été  conduit  h  supposer  que  l'acide  azo- 
tique AzHO°  possède  une  constitution  jusqu'à  un  certain  point 
analogue  a  celle  lie  l'acide  ehlorhydrique  lui-même,  que  l'hydro- 
gène qu'il  renferme,  loin  d'y  être  contenu  sous  forme  d'eau,  est 
combiné  avec  une  sorte  de  radical  oxygéné  (AzO°),  et  que,  dans  la 
réaction  de  l'acide  sur  un  oxyde,  cet  hydrogène  s'unit  à  l'oxygène 
de  celui-ci  pour  former  de  1  Van,  comme  fait  l'hydrogène  de  l'aride 
ehlorhydrique. 


D'après  cette  théorie,  on  le  voit,  les  acides  hydratés  sont  com- 
parables aux  liydracides;  les  sels  eux-mêmes  représentent  des 
combinaisons  binaires  analogues  aux  chlorures  et  dans  lesquelles 
un  radical  oxygéné  lient  la  place  du  chlore.  L'affinité  puissante 
de  l'hydrogène  de  l'acide  pour  l'oxygène  de  l'oxyde  joue  un  rôle 
important  dans  la  formation  du  sel.  La  réaction  d'un  acide  hy- 
draté sur  un  oxyde  représente  une  double  décomposition. 

Cette  manière  devoir  a  soulevé  plus  d'une  objection,  dont  voici 
la  principale.  Kilo  oblige  a  admettre  l'existence,  d'une  foule  de  ra- 
dicaux hypothétiques,  tels  que  le  radical  (AzO")  dans  l'acide  azo- 
tique, le  radical  (SO4)  dans  l'acide  sulfurique,  etc.  La  discussion 
de  ce  point  sortirait  du  cadre  de  tel  ouvrage.  Bornons-nous  donc 
à  faire  remarquer  que  la  théorie,  qui  consiste  à  envisager  la  réac- 
tion des  acides  hydratés  sur  les  ovydes  comme  une  double  décom- 
position (et  c'est  la  le  point  essentiel  do  la  théorie  de  Davy), 
échappe  au  reproche  dont  il  s'agit,  grâce  aux  modifications  que 
lui  ont  fait  subir,  dans  ces  dernières  années,  divers  chimistes,  no- 
tamment Gerhard  t. 

Lavoisicr  admettait  que  les  sels  constituent  des  combinaisons 
plus  compliquées  que  les  acides  hydratés  et  les  bases.  Quelques 
chimistes  modernes  ont  émis  l'idée  que  ces  trois  ordres  de  com- 
binaisons sont  comparables,  dans  certains  cas,  sous  le  rapport  de 
leur  complication  moléculaire.  Déjà  nous  avons  fait  remarquer 
que  les  acides  hydratés  avaient  été  comparés  aux  sels  parles  parti- 
sans mêmes  des  idées  dualistïques.  Il  en  est  de  même  des  hy- 
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tirâtes  d'oxydes  (ou  oxydes  hydratés).  Il  y  a  plus  :  les  oxydes,  les 
acides  et  les  sels  eux  mêmes,  ont  été  comparés  à  l'eau. 

Rappelons  ici  que  la  vraie  formule  <ie  l'eau  est  11*0,  qui  repré- 
sente deux  atonies  d'hydrogène  et  un  atome  d'oxygène  (0  =  16). 
En  équivalents,  nous  écrivons  cette  formule  HW,  dans  laquelle 
0  est  =  8.  Cela  posé,  la  potasse  caustique  KO.HO  =  RHO5  repré- 
sente de  l'eau,  dans  laquelle  un  atome  d'hydrogène  est  remplacé 
par  du  potassium,  fit  cette  conception  est  justifiée  par  la  réaction 
du  potassium  sur  l'eau  (page  388). 

On  voit  que  l'eau  et  l'hydrate  de  potassium  sont  des  composés 
comparables,  en  ce  qui  concerne  leur  complication  moléculaire. 
Que  l'on  chauffe  maintenant  cet  hydrate  avec  du  potassium,  le 
second  atome  d'hydrogène  de  l'eau  sera  éliminé  a  son  tour,  et  il 
se  formera  de  l'oxyde  de  potassium  anhydre. 

||o»    +    K    =    Kj0»   +  H. 

HirlnlE      Potniim.  Oijàt 
de  iioUftBfl.  du  poLuiIuiB- 

II  en  résulte  que  l'oxyde  de  potassium  anhydre,  l'hydrate  de  po- 
tassium, et  par  conséquent  aussi  l'eau,  sont  des  composés  compa- 
rables les  uns  aux  autres,  sous  le  rapport  de  leur  complication 
moléculaire.  En  clfet,  dans  les  réactions  qui  viennent  d'être  indi- 
quées, l'hydrate  de  potassium  et  l'osyde  de  potassium  dérivent 
de  l'eau  par  voie  de  substitution.  L'oxyde  d'hydrogène  peut  donc 
être  envisagé  comme  le  type  des  oxydes  métalliques  anhydres  ou 
hydratés. 


potassium. 
Oxyde  de 
sodium. 
Oïvde  de 


Hydrate  de 

a* 

Hydrate  de 

SH* 

*jlo>. 

sodium. 

>. 

Hydrate  de 
calcium. 

SI* 

Hydrate  de 

SI* 

Hydrate  de 
plomb 

calcium. 


On  peut  appliquer  le  même  point  de  vue  aux  acides  hydratés, 
(ierhardt  a  découvert  un  composé  organique  renfermant  du 
chlore  uni  au  radical  de  l'acide  du  vinaigre  ou  acide  acétique.  Ce 
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chlorure  d'acétyle,  en  réagissant  sur  l'eau,  forme  de  l'acide  acé- 
tique et  de  l'acide  chlorhydrique. 

(OTPO*)Q  +  {J[o*    =  C^lo»  +  HC1. 

Chlomi»  En.  Acid.  leiliqnt.  Acide 

d'uétjll.  eWsrïïdnqm. 

On  voit  que  le  chlore  enlevé  1  l'eau  un  équivalent  d'hydrogène 
auquel  se  subslittie  le  radical  composé  acélyle.  Le  produit  de 
celte  substitution  est  l'acide  acétique,  et  la  formule  'C  ^  Ju1 
qu'on  compare  avec  celle  de  l'eau  ['}"'.  prise  pour  type,  rappelle 
la  réaction  précédente. 

On  est  en  il  mit  d'attribuer  une  rvtiisiituliun  analogue  aux  acides 
azotique,  chloriquc.  bromique,  indique,  cl  do  comparer  tous  ces 
acides  il  une  molécule  d'eau.  Dana  tous,  un  radical  composé  s'est 
substitué  à  I  atome  d'hydrogène  de  l'eau.  Un  tel  radical  prend 
la  place  d'un  équivalent  ou  d'un  atome  d'hydrogène,  et  on  le 
nomme,  pour  celte  raison,  monoèquivolent  ou  monoatomique. 

SIC».  Eau. 


(Azty  j0,  Adde  M0(jque- 

lcM^j'Jo».  Adde  chlorique. 
{BrOyiQ,  Acide  bromiquf,. 


Les  acides  sulfureux  et  sulfurique  sont  bibasiques,  et  leurs  for- 
mules moléculaires  sont 

SMW  =  Sï0',2il0, 

Aetde  !nlfu™i. 
el    SWO»    =  SW,2110. 

Dans  la  notation  typique,  ou  les  fait  dériver  de  deux  molécules 
d'ean  2  H'O*.  cl  l'expérience  vient  em'uiv  justilicr  celte  conception 
théorique.  Nous  allons  montrer  qu'il  en  est  ainsi  pour  l'acide  sul- 
furique. 

On  sait  que  M.  Hegnault  a  découvert  un  composé  de  soufre, 
d'oxygène  et  de  chlore  qui  est  connu  sous  le  nom  d'acide  chloro- 
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sulfurique,  et  dont  la  composition  est  exprimée  par  la  formule 
(S!0*)C11.  Lorsqu'on  Imite  ce  compose  par  l'eau,  il  se  forme  de  l'a- 
cide sulfurique  hydraté,  réaction  qu'on  peut  exprimer  par  l'équa- 
tion suivante  : 

<S*0*)C|i  +  {JîjcH  =  ailCI  +  ^Sjo*. 


hydraté  S'HW,  se  forme,  dans  celle  rirronstan.ee,  par  une  double 
décomposition  qui  s'accn:!]p]ii  cr.uv.  1rs  éléments  de  l'eau  et  ceux 
du  composé  [SWJCl*.  Celui-ci  se  comporte  comme  le  dichlorure 
du  radical  composé  [S'il1]  sulfuryle.  Lorsque  ce  chlorure  se  dé- 
compose sous  l'influence  de  l'eau,  deux  atomes  de  chlore  enlè- 
vent deux  atomes  d'hydrogène,  et  le  groupe  S'O*  se  substitue  â  cet 
hydrogène  pour  former  le  composé  ^  fjîjo*-  L'acide  sulfurique 
apparaît  donc  dans  cette  réaction  comme  dérivant  de  deux  mo- 
lécules d'eau  dans  lesquelles  le  radical  SW  a  remplacé  2  atomes 
d'hydrogène.  Il  existe  un  grand  nombre  de  corps  chlorés  minéraux 
et  surtout  organiques  qui  possèdent  des  propriétés  analogues  â 
celles  du  chlorure  de  sulfuryle,  cl  qui,  en  réagissant  sur  l'eau, 
forment  des  acides  hydratés  et  de  l'acide  chlorhydriquc.  On  est 
donc  autorisé  a  étendre  aux  acides  hydratés,  en  général,  le  point 
de  vue  qu'on  vient  d'appliquer  a  l'acide  sulfurique,  et  a  comparer 
ces  corps  a  l'eau  qui  intervient  directement  dans  leur  formation, 
dans  les  réactions  précédemment  iodiquées. 

Rappelons  encore  les  réactions  qui  donnent  naissance  aux 
acides  phosphoreux  et  phospborique,  et  que  nous  avons  déjà  ex- 
posées : 

PhCl'  +   [jijff  =  ^jo"  +  3HCI. 


Phcwa»  +  hs|o 

Ici  trois  molécules  d'eau  interviennent,  et  les  acides  phospho- 
reux et  phosphorique  peuvent  être  rapportés  au  type  [['Jo*. 
Ainsi  on  est  conduit  a  admettre,  indépendamment  du  type 
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simple  |jjo',  des  types  eau  multiples,  auxquels  on  rapporte  les 

acides  polybasiqucs,  savoir  : 


Acida  inlfurem.  Acidn  phoiphortoi. 
Acide  auCdrlqna.     Acide  pheiphorEqd*. 

Les  accents  indiquent  l'atomicité  du  radical,  c'est-à-dire  sa 
valeur  de  substitution,  qui  se  révèle  par  le  nombre  d'atomes  d'hy- 
drogène dont  ce  radical  a  pris  la  place.  Le  groupe  (AzO')'  est  mo- 
noalomique,  parce  qu'il  est  capable  de  se  substituer  à  un  atome 
d'hydrogène;  les  groupes  (SW)"  (thionyle)  et  (SKt*)"  (sulfuryle) 
sont  diatomiques,  parce  qu'ils  sont  capables  de  se  substituer  h 
2  atomes  d'hydrogène;  enfin,  le  phosphore  Pli"  et  le  groupe  (PriO5)" 
(phospborylc)  sont  Iriatomiqucs,  parce  qu'ils  sont  capables  de  se 
substituer  à  3  atomes  d'hydrogène. 

Ces  idées  étant  admises,  la  constitution  des  sels  découlera  d'une 
manière  très-simple  de  celle  des  acides  el  des  oxydes.  Supposons, 
en  effet,  que  l'acide  azotique  réagisse  sur  la  potasse,  il  se  for- 
mera de  l'eau  et  de  l'azotate  de  potasse,  et  l'on  pourra  exprimer 
cette  réaction  par  l'équation  suivante  : 

51».  +  «■<>.  =  «-")>.  +  >|«. 

«jdiais  Acide  AmiiU  En, 

de  polUH.  aïolique.  de  poluK. 

C'est  une  double  décomposition  qui  s'est  accomplie  ici  entre  les 
éléments  de  l'hydrate  de  pousse  et  ceux  de  l'acide  azotique,  et  l'on 
voit  que  l'azotate  do  polasse  n'est  autre  chose  que  de  l'acide  azo- 
tique dans  lequel  l'atome  d'hydrogène  a  été  remplacé  par  un 
atome  de  potassium.  Cette  conception  est  celle  de  Davy;  mais  ici 
on  a  fait  un  pas  de  plus,  etfun  pas  considérable,  en  comparant 
tous  ces  corps,  oxydes,  acides,  sels,  sous  le  rapport  de  leur  con- 
stitution moléculaire,  à  un  même  composé  pris  pour  type  :  a  l'eau. 
L'azolale  de  potasse  apparaît,  en  quelque  sorte,  comme  de 
l'eau  jjjo*,  dont  un  atome  d'hydrogène  a  été  remplacé  par  le 
groupe  (AzO4),  tandis  que  l'autre  a  été  remplacé  par  du  potassium. 
On  devrait  donc  dire  azotate  de  potassium  ou  azotate  potassi- 
que; car  ce  n'est  pas  de  l'oxyde  de  potassium  tout  formé  que 
l'on  suppose  contenu  dans  l'azotate  :  on  y  admet  l'existence  du 
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potassium  substitué  a  l'hydrogène  dû  l'acide,  et  ceci  est  un  fait, 
ce  n'est  pas  une  hypothèse.  Pourtant  il  y  a  quelque  chose  d'hy- 
pothétique dans  cette  idée  des  types  nu  plutôt  dans  cette  notation 
typique.  C'est  la  manière  dont  les  formules  semblent  préjuger  l'ar- 
rangement moléculaire.  Lavoisicr  admettait  l'existence  de  l'oxyde 
de  potassium  tout  formé  dans  l'azotate  de  potasse  Az05,KO. 
Voila  une  hypothèse.  La  théorie  des  types  y  admet  les  groupes 
(AïO1,)  et  O1,  et  le  potassium  disposés  d'une  certaine  manière, 
AZ<ttjOÎ  ;  voilà  Ulle  alllre  l'J'Potbôae.  L'une  et  l'autre  résultent 
de  l'interprétation  de  certaines  expériences  et  sont  l'expression 
de  certaines  réactions,  La  dernière  conception  peut  être  étendue 
a  tous  les  sels.  Elle  se  recommande  par  la  simplicité  qu'elle  ap- 
porte dans  l'explication  d'un  grand  nombre  de  rails,  par  les  liens 
qu'elle  établit  entre  une  foule  de  corps  en  apparence  dissem- 
blables, en  particulier  entre  les  composés  minéraux  et  les  corps 
d'origine  organique. 

Il  est  utile  de  faire  remarquer  ici  que  les  sels  ne  se  forment 
pas  toujours  par  double  décomposition.  Lorsqu'on  fait  passer  des 
vapeurs  d'acide  sulfurique  anhydre  sur  de  la  baryte  caustique,  il 
se  forme  du  sulfate  de  baryte  par  une  addition  pure  et  simple 
des  éléments  de  l'acide  sulfurique  à  ceux,  de  la  baryte. 

SW    +    B**0*  =  S'Ba*Os. 

PROPRIÉTÉS  GÉNÉRALES  DES  SELS. 
Les  sels  offrent  des  colorations  très-diverses,  lis  sont  incolores 
quand  l'acide  et  la  base  le  sont.  Mais  tous  ceux  qui  sont  formés 
par  un  acide  coloré  sont  eux-mêmes  cnlorés.  Tels  sont  les  chro- 
mâtes, les  manganalcs,  les  permanganates.  Un  oxyde  coloré 
peut  former  des  sels  incolores.  Ainsi,  l'oxyde  de  plomb,  qui  est 
jaune,  l'oxyde  de  mercure,  qui  est  orangé,  l'oxyde  d'argent,  qui 
est  vert  brun,  ferment,  avec  les  acides  incolores,  des  sels  neutres 
incolores.  Mais  la  plupart  des  oxydes  colorés  forment  des  sels  pré- 
sentant diverses  colorations. 

Les  sels  Terreux  sont  d'un  vert  bleuâtre; 

l.i>3  sets  fcrriqups  sont  jaunes; 

Les  sols  manganeux  sont  roses  ; 

Les  siis  i!i<  chrome  sont  d'un  vert  foncé; 

Les  sels  de  nickel  sont  verts; 

Les  sels  de  cobalt  sont  rouge  eroseille  ou  bleus; 

Les  sels  cuivriques  sont  bleus  bu  verts; 
,  Les  sels  d'or  sont  jaunes; 

Eté. 
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La  sapeur  des  sels  dépend  d'abord  de  leur  solubilité.  Elle  est 
nulle  ou  peu  marquée  pour  les  sels  insolubles,  plus  ou  moins  forte 
et  très-diverse  pour  ceux  qui  sontsnlubles.  Les  sels  formés  par  les 
alcalis  et  les  terres  alcalines  offrent,  en  général,  une  saveur  salée, 
fraîche  ou  piquante;  ceux  qui  renferment  les  oxydes  des  trois 
dernières  sections  ont  souvent  un  gnût  désagréable  qu'on  nomme 
métallique,  et  un  arriére-goût  âcre,  astringent,  styptique.  Les  sels 
de  magnésie  sont  amers;  ceux  de  glucine  offrent  une  saveur  su- 
crée; les  sels  d'alumine  sont  astringents;  les  sels  de  plomb  sont 
sucrés  et  astringents  ;  les  sels  de  fer  possèdent  une  saveur  astrin- 
gente et  métallique;  les  sels  de  cuivre,  d'antimoine,  de  mercure, 
ont  un  goût  métallique  et  styptique. 

Les  sels  possèdent,  en  général,  des  formes  régulières  :  ils  se 
présentent  le  plus  souvent  en  cristaux.  Quelques-uns  sont  obtenus 
a  l'état  de  précipités  amorphes  :  ccux-la  même  peuvent  alfectcr, 
dans  la  nature,  la  forme  de  cristaux. 

Pour  faire  cristalliser  un  grand  nombre  de  sels,  on  tire  parti 
de  leur  solubilité  dans  l'eau.  Ce  sujet  sera  traité  plus  loin.  Nous 
nous  bornons  ici  à  quelques  indiquions  sommaires,  qui  suffiront 
pour  faire  comprendre  les  développements  suivants.  On  dissout  le 
sel  dans  l'eau  bouillante,  do  manière  à  saturer  la  liqueur,  c'est-à- 
dire  à  faire  entrer  en  dissolution  la  quantité  de  sel  la  plus  grande 
possible  pour  la  température  de  l'obullition,  et  on  abandonne  en- 
suite la  solution  a  un  refroidissement  lenf .  La  solubilité  diminuant 
généralement  avec  la  température,  une  partie  du  sel  se  dépose  sous 
forme  de  cristaux.  Quelquefois,  après  avoir  saturé  le  sel  à  la  tem- 
pérature ordinaire,  on  soumet  la  solution  il  l'évaporation  spon- 
tanée, en  l'abandonnant  il  elle-même,  pendant  quelque  temps, 
dans  un  air  sec  ou  dans  ie  vide  de  lu  machine  pneumatique,  au- 
dessus  d'un  vase  renfermant  de  l'acide  sulfuriquc.  A  mesure  que 
l'eau  s'évapore,  le  sel  se  sépare  à  i'etat  cristallisé.  L'évaporation 
étant  lente,  les  cristaux  s'accroissent  lentement  et  acquièrent  gé- 
néralement de  grandes  dimensions  et  des  formes  régulières. 

La  solution  qui  baigne  les  cristaux  doil  être  décantée  lorsqu'on 
juge  que  la  cristallisation  est  assez  avancée.  On  nomme  cette  so- 
lution eau-mire. 

Lorsqu'un  sel  se  dépose  ainsi,  du  sein  de  sa  solution  aqueuse, 
il  arrive  souvent  qu'il  se  combine  avec  une  certaine  quantité  d'eau 
qui  s'ajoute  aux  éléments  du  sel  proprement  dit.  On  la  nomme 
eau  de  criitallisation,  parce  qu'elle  est  nécessaire  à  la  formation 
des  cristaux  dont  elle  détermine  la  forme  :  elle  esf  étrangère  à 
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la  constitution  du  sel  lui-même.  Les  sels  hydratés  sout  ceux  qui 
renferment  de  l'eau  de  cristallisation;  les  sels  anhydres  sont  cens 
qui  n'en  renferment  point. 

.  L'union  de  l'eau  aven  les  sels  constitue  une  véritable  combinai- 
son chimique,  et  s'accomplit  en  proportions  définies;  1  molécule 
du  sel  se  combine  avec  1,  2,  3,  4,  (i,  10,  34  molécules  d'eau. 

La  combinaison  d'un  sel  avec  son  eau  de  cristallisation  donne 
lien  à  un  décernent  de  chaleur,  comme  toutes  les  combinaisons 
chimiques.  Si  l'on  ajoute  une  petite  quantité  d'eau  à  du  sulfate 
de  cuivre  anhydre,  celui-ci  s'hydrate  et  la  liqueur  s'échauffe  nota- 
blement. Kn  même  temps  la  masse  prend  une  couleur  bleue. 
Anhydre,  le  sulfate  de  cuivre  est  presque  blanc;  hydraté,  il  est 
bleu.  Le  sulfate  ferreux  est  vert  lorsqu'il  est  combiné  avec  son  eau 
de  cristallisation,  et  blanc  lorsqu'il  est  anhydre.  Quelques  sels  de 
cobalt  sont  bleus  à  l'état  anhydre,  rouge  groseille  à  l'état  hydraté. 
Ainsi  l'eau,  qui  est  nécessaire  à  la  forma  lion  de  certains  cristaux, 
est  aussi  une  condition  de  leur  cnloration. 

La  quantité  d'eau  de  cristallisation  que  prend  un  sel  peut  varier 
avec  la  température  a  laquelle  il  se  dépose.  On  sait  que  le  sulfate 
manganeux  SMnO*  =  SO'.MnO,  se  dépose  au-dessous  de+  7°  en 
prismes  rhomboïdaux  obliques  isomorphes  avec  ceux  du  sulfate 
ferreux  (vitriol  vert),  et  renfermant  7  équivalents  <l*eau  de  cristal- 
lisation. Lorsqu'il  se  dépose  entre  -)-  T  et  +  20°,  il  en  prend 
5  équivalents,  et  est  alors  isomorphe  avec  le  sulfate  de  cuivre 
(vitriol  bleu).  Enfin,  une  solution  de  sulfate  manganeux  laisse  dé- 
poser entre  -f-  20°  et  -\-  30°  dos  prismes  rhomboïdaux  (Marignac) 
renfermant  4  équivalents  d'eau  de  cristallisation. 

Certains  sels  hydratés,  aliniidoiinés  au  contact  de  l'air,  perdent 
une  partie  ou  la  totalité  de  leur  eau  de  cristallisation.  Cet  effet  ne 
se  produit  pas  sans  altérer  la  forme  des  cristaux,  qui  deviennent 
opaques,  se  recouvrent  d'une  poussière  amorphe  et  finissent  quel- 
quefois par  se  désagréger  complètement.  On  nomme  ces  sels  efflo- 
rescents.  Le  sulfate  de  soude,  le  sulfate  de  cuivre,  le  carbonate  de 
soude  en  offrent  des  exemples.  D'autres  sels  éprouvent  un  effet  tout 
contraire  :  lorsqu'ils  sont  exposés  a  l'air  atmosphérique,  ils  en 
absorbent  l'humidité,  se  couvrent  de  gouttes  et  finissent  par  en- 
trer en  solution  complète.  Ce  sont  les  sels  déliquescents,  tels  que 
le  carbonate  de  potasse  et  l'azotate  de  chaux. 

Action  de  la  chaleur  sortes  sala.  —  Les  sels  hydratés  perdent 
leur  eau  lorsqu'on  les  chauffe.  Ordinairement  une  température 
de  100°  suffit  pour  expulser  l'eau  de  cristallisation.  Lorsqu'on  les 
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chauffe,  quelques  sels  fondent  dans  leur  eau  avant  de  la  perdru  : 
c'est-à-dire  qu'ils  en  renferment  une  quantité  si  considérable  et 
qu'ils  sont  si  so lubies  à  chaud,  qu'ils  se  dissolvent  dans  l'eau  que 
renferment  les  cristaux,  phénomène  qu'on  nomme  fusion  aqueuse. 

En  se  déshydratant  par  l'action  delà  chaleur,  un  sel  ne  perd  pas 
toujours  toute  son  eau  de  cristallisation  à  la  même  température  : 
il  relient  plus  fortement  la  dernière  molécule  que  les  autres. 
Ainsi,  le  sulfate  de  magnésie  et  celui  de  fer,  qui  renferment'!  équi- 
valents d'eau  de  cristallisation,  en  perdent  (i  à  100°,  tandis  que  le 
septième  ne  se  dégage  qu'à  une  température  beaucoup  plus  élevée. 

Il  ne  faut  point  confondre  avec  l'eau  de  cristallisation  l'eau  qui 
entre  dans  la  composition  même  du  sel,  cl  qui  est  nécessaire  à  sa 
constitution  chimique.  Nous  avons  déjà  fait  remarquer  que  dans 
certains  sels  l'eau  joue  le  rôle  de  base,  parce  qu'elle  peut  être 
remplacée  par  une  base  fixe.  Cette  eau  basique  peut  être  expulsée 
par  la  chaleur.  Mais  alors  le  sel  change  de  nature.  Ainsi,  le  phos- 
phate de  soude  ordinaire  PhOs  j2Jj£°  J  -f  24H0  perd  son  eau 
de  cristallisation  à  100°.  Lorsque,  après  l'avoir  desséché  à  100°, 
on  le  chaude  au  rouge  obscur,  il  perd  un  dernier  équivalent  d'eau 
et  se  convertit  en  pyrophosphatc  PhU\2XaO. 

Tous  les  phosphites  renferment  un  équivalent  d'eau  qui  ne  peut 
leur  être  enlevé  à  aucune  température,  sans  que  le  sel  se  décom- 
pose, et  qui,  de  plus,  ne  peut  pas  être  remplacé  par  un  oxyde. 
Les  hypophosphilcs  renferment  deux  équivalents  d'eau  qui  jouent 
le  même  rôle,  et  sans  lesquels  ces  sels  ne  sauraient  exister.  C'est 
ce  qu'on  nomme  l'eau  de  constitution. 

Un  grand  nombre  de  sels  anhydres  fondent  lorsqu'ils  sont  ex- 
posés h  une  chaleur  intense.  Ils  éprouvent  ce  qu'on  nomme  la  fu- 
sion ignée. 

Beaucoup  de  sels  sont  décomposés  par  l'action  d'une  tem- 
pérature élevée.  A  cet  égard  il  est  difficile  de  donner  des 
règles  générales.  On  peut  dire  seulement  que  la  stabilité  des  sels 
dépend  de  trois  rnndilions  :  le  degré  de  limité  de  l'acide,  la  sta- 
bilité de  la  base,  l'énergie  de  l'affinité  qui  les  unit  l'un  à  l'autre. 

Ainsi,  les  sels  formés  par  des  acides  déeompusables  par  la  cha- 
leur, tels  que  les  chlorates,  les  pcrchlorafes ,  les  azotates ,  se  dé- 
composent eux-mêmes  à  une  température  élevée.  Les  sulfates 
sont  décomposablcs  au  rouge,  à  l'exception  de  ceux  qui  sont 
formés  par  des  bases  très-énergiques,  alcalis,  baryte,  stron- 
tiane,  chaux,  magnésie,  oxyde  de  plomb.  Dans  ce  cas,  la  base 
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fixe  et  énergique  donne  de  la  stabilité  à  l'acide.  Réciproquement, 
un  acide  fixe  peut  donner  de  la  stabilité  a  une  base  décompo* 
sable.  Ainsi,  les  phosphates  de  mercure  et  d'argent  résistent  à  une 
haute  température,  quoique  les  oxydes  d'argent  et  de  mercure 
isolés  soient  facilement  décomposantes.  Eu  gi'iirra].  Us  sels  à 
acides  fixes  sont  très-stables  :  les  phosphates,  arséniates,  borates, 
silicates,  résistent  à  de  hautes  températures. 

Les  carbonates  sont  tous  décomposés  par  la  chaleur,  à  l'excep- 
tion des  carbonates  alcalins.  L'affinité  qui  unit  l'acide  carbonique 
aux  oxydes  est  peu  énergique.  De  même  les  oxydes  faibles,  tels 
que  les  sesquioxydes,  retiennent  faiblement  les  acides.  Tandis 
que  le  sulfate  de  magnésie  résiste  à  une  température  rouge,  le 
sulfate  d'alumine  ou  de  sesquioxyde  de  fer  se  dédouble  facilement 
par  l'action  de  la  chaleur  en  acide  sulfurique  et  en  alumine  ou 
sesquioxyde  de  fer. 

Action  de  l'électricité  sur  les  sels. —Lorsqu'un  courant  électrique 
traverse  la  solution  aqueuse 
d'un  sel,  celui-ci  est  décom- 
posé :  le  métal  se  dépose  au 
pôle  négatif,  tandis  que  l'acide 
se  rend  au  pôle  positif,  où  se  dé 
gage  en  même  temps  l'oxygène 
de  la  base.  Qu'on  introduise 
dans  un  tube  en  U  (/îj.  85)  une 
solution  de  sulfate  de  cuivre, 
et  qu'on  dirige  dans  cette  so- 
lution le  courant  produit  par 
deux  couples  de  Bunsen,  l'élec- 
trode positive  plongeant  dans 
une  des  branches  du  tube, 
l'électrode  négative  dans  l'au- 
tre, on  verra  le  cuivre  se  dépo-  ' 
ser  autour  de  celle-ci,  et  des 
bulles  de  gaz  oxygène  se  diri- 
ger le  long  de  l'électrode  po- 
sitive, tandis  que  le  liquide  qui  entoure  cette  dernière  su  chargera 
d'acide  sulfurique  libre. 

Les  choses  se  passent  autrement  lorsque  le  courant  passe  à  tra- 
vers une  solution  de  sulfate  de  potasse.  Pour  rendre  l'expérience 
plus  frappante,  on  ajoute  à  cette  solution  du  sirop  de  violette,  et 
on  l'introduit  dans  les  deux  branches  du  tube  en  U,  au  fond 
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duquel  ou  a  déposé  un  tampon  d'amiante  ou  une  couche  d'ar- 
gile, matières  qui  permettent  au  courant  de  passer,  mais  qui 
empochent  les  liquides  de  se  mêler.  Si  l'on  fait  passer  le  courant, 
on  verra  le  liquide  contenu  dans  la  branche  où  plonge  l'électrode 
positive  prendre  une  teinte  rouge,  et  celui  contenu  dans  la 
branche  opposée  se  colorer  en  vert;  en  second  lieu,  on  observera 
un  dégagement  d'oxygène  autour  do  l'électrode  positive,  d'hydro- 
gène autour  de  l'électrode  négative.  Les  changements  de  coulour 
du  liquide  prouvent  que  de  l'acide  sulfurique  a  été  mis  en  liberté 
dans  l'une  des  branches,  de  la  potasse  (tans  l'autre. 

On  cite  souvent  cette  expérience  comme  fournissant  une  preuve 
de  la  constitution  dualistlque  des  sels.  Par  l'action  du  courant, 
dit  on,  l'acide  se  sépare  de  l'oxyde  :  l'aeidc,  élément  Électro-né- 
gatif, est  attiré  du  coté  du  pôle  positif;  i'oxyde,  élément  élec- 
tro-positif, se  rend  élu  pôle  négatif;  il  est  donc  naturel  de  suppo- 
ser que  dans  le  sel  lui-même  l'acide  et  l'oxyde,  qui  manifestent 
ainsi  des  tendances  électriques  opposées,  existent  tout  formés, 
s'attirent  et  se  neutralisent  réciproquement,  précisément  en  vertu 
de  l'opposition  de  leurs  états  électriques. 

Cette  interprétation  n'est  plus  admissible.  En  elfet,  ce  n'est 
point  l'oxyde  de  potassium  qui  se  porte  an  pôle  négatif;  c'est 
le  potassium,  comme  c'est  le  cuivre  dans  l'électrolyse  du  sulfate 
de  cuivre.  Seulement,  en  vertu  d'une  action  secondaire  et  indé- 
pendante du  travail  chimique  qui  s'accomplit  sous  l'influence  du 
courant,  le  potassium  décompose  l'eau  autour  de  l'électrode  né- 
gative. De  la,  formation  de  potasse  caustique  et  dégagement  d'hy- 
drogène. Ainsi  la  décomposition  élecln dytique  des  sulfates  n'est 
point  représentée  par  ia  formule  S03,RO,  mais  bien  par  la  formule 
SO'.n.SO1  se  rend  au  pôle  positif,  où  il  se  décompose  en  SC  +0; 
II,  ou  le  métal  se  porte  au  pôle  négatif.  On  peut  prouver,  d'ail- 
leurs, par  une  expérience  très-simple,  que,  dans  l'électrolyse  du 
sulfate  de  soude,  le  sodium  se  porte  au  pôle  négatif;  qu'on  intro- 
duise du  mercure  dans  un  tube  deux  fois  recourbé  MDifig. 86);  qu'on 
place  ce  tube  dans  une  solution  du  sulfate  de  soude  qui  est  con- 
tenue dans  le  vase  V,  et  dans  laquelle  plonge  une  lame  de  pla- 
tine A  servant  d'électrode  positive,  le  mercure,  qui  sert  d'élec- 
trode négative,  est  en  communication  avec  le  pôle  négatif  d'une 
pile  par  le  moyen  d'un  fil  conducteur.  Lorsque  le  courant  passe, 
la  décomposition  a  lieu,  et  une  petite  quantité  de  sodium  va  se 
dissoudre  dans  le  mercure,  qui  communique  avec  le  pôle  négatif. 

Dans  l'électrolyse  de  l'azotate  d'argent,  l'argent  se  dépose  sur 


phopriétés  générales  des  sels. 


42ï 


l'électrode  négative,  tandis  que  l'oxygène  et  l'acide  apparaissent 
à  l'électrode  positive.  Celle-ci  se  recouvre  eu  même  temps  d'une 


couche  noire  de  bioxyde  d'argent  AgO*,  qu'on  peut  mfline  obtenir, 
clans  cette  circonstance,  sousforme  crisUIline.il  prend  naissanceen 
vertu  d'une  action  secondaire.  Une  partie  seule  [lient  de  l'oxygène, 
qui  se  porte  a  l'électrode  positive,  devient  libre;  une  autre  partie 
se  combine  avec  l'oxyde  d'argent  qui  se  trouve  en  dissolution. 

De  même  lorsqu'on  dirige  le  courant  à  travers  une  solution 
d'acétate  neutre  de  plomb,  du  plomb  .se  dépose  en  beaux  cris- 
taux autour  de  l'électrode  négative,  tandis  que  l'oxygène  et  l'acide 
acétique  se  ]iurteut  du  côté  de  l'électrode  posilive;  snr  celte,  der- 
nière se  dépose  en  même  temps  du  peroxyde  de  plomb  PbO1,  qui 
se  l'orme  dans  les  mêmes  concilions  que  le  peroxyde  d'argent 
dans  l'expérience  précédente. 

C'est  ainsi  que  des  actions  secondaires  compliquent  quelquefois 
la  réaction  principale  que  développe  le  passa™  du  courant  daiis 
le.-  di-solulious  métalliques. 

Action  dissolvante  de  l'eau  sur  les  sels.  —  Un  grand  nombre  de 
sels,  lorsqu'on  les  met  en  contact  avec  l'eau,  s'y  dissolvent,  c'est- 
à-dire  qu'ils  perdent  l'état  solide;  ils  forment  avec  l'eau  une 
masse  liquide  homogène  qu'on  nomme  solution.  ICn  se  dissolvant 
dans  l'eau,  un  sel  change  d'état,  et  ce  changement  donne  lieu  a 
une  absorption  de  chaleur,  à  un  a  baisse  m  eut  de  température. 

Qu'on  ajoute  de  l'eau  a  des  cristaux  d'azotate  d'ammoniaque 
ou  de  sulfate  de  soude,  ou  de  chlorure  de  calcium,  et  qu'on  agile 
le  mélange  de  manière  à  Favoriser  la  dissolution  dn  sel,  on  pourra 


Fig.  g«. 
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constatcr.à  l'aide  du  thermomètre,  un  refroidissement  notable  delà 
liqueur.  Remarquons  que  les  choses  no  se  passent  ainsi  qu'à  la  con- 
dition que  le  sel  soit  emplovéà  l'état  d'hydrate,  c'est-à-dire  qu'il  soit 
combine  avec  son  eau  de  cristaliisation  (s'il  peut  en  prendre).  Car 
si  l'on  ajoutait  de  l'eau  à  un  sel  privé  de  son  eau  de  cristallisation, 
il  commencerait  par  s'y  combiner,  et  cette  combinaison  produi- 
rait de  la  chaleur.  Ainsi  le  sulfate  et  le  carbonate  de  soude  anhy- 
dres et  le  chlorure  de  calcium  sec  donnent  lieu  à  une  élévation 
de  température  lorsqu'on  les  met  en  contact  avec  l'eau. 

On  tire  parti  du  fait  de  l'abaisscjni'ii!  du  U.'mpé rature  qui  su 
produit  par  la  dissolution  des  sels  pour  la  préparation  des  mé- 
langes réfrigérants.  Dans  quelques-uns  de  ces  mélanges,  on  rem- 
place l'eau  liquide  par  de  la  neige  ou  de  la  glace  pilée.  En  fondant 
pour  dissoudre  le  sel,  l'eau  solide  absorbe  elle-même  de  la  cha- 
leur, circonstaiiic  qui  au^menk  l'effet  produit.  Le  tableau  suivant 
indique  la  nature  et  les  proportions  do  mi'Inn^cs  l'ri^oriliqui.1.^  les 
plus  usités  et  l'abaissement  de  température  qu'ils  peuvent  pro- 
duire : 

S  DES  M  ÉLANCES. 


s,l  marin    I  partie  i 

Picigr   I  partie  : 

Acide  cblurhvdriquc  ordinaire  3  partira  , 

Sulfele  de  soude  crislalli»*.  .  .  M  parties  ■ 

Chlorure  de  calcium  i:ri»ta11i»C  1  parties 

Neige   ï  parties 

Atotalc  d'ummnninquiv  . .  i  partie 


Snlpi'ln- 


de        0»  à  - 

15». 

de  t       a  - 

16». 

do       0°  a  - 

4S°. 

de  +  10"  a  - 

15°. 

,\c  4.  io-  n  - 

28- 

de  +  ltlo  a  _ 

16* 

Kn  résumé,  on  voiique  In  di»oluliondc«sels  dans  l'eau  peut  don- 
ner licuàdciiv  ordres  de:  pliéruiniéuisdnul  lr-rffels  se  contrarient  : 
première  m  en  t.  coinbiuaisiui  chimique  qui  donne  heu  à  une  pro- 
duction île  chaleur;  secondement,  changement  d'eïat  du  sel, 
dissolution  proprement  dite  qui  donne  heu  a  une  ah*nrption  de 
chaleur.  Ce  dernier  effet  se  produit  toujours,  mais  quelquefois  il 
est  neutralisé  ou  même  dominé  par  le  premier,  lorsque  certains 
sels  anhydres  se  dissolvent  dans  l'eau. 

I,a  dissolu! ion  des  sels  dans  l'eau  n'offre  pas  le  caractère  d'une 
action  chimique  :  elle  ne  s'accomplit  point  en  proportions  définies. 

A  la  vérité,  un  sel  solublc  exige,  pour  se  dissoudre  complète- 
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ment,  un  poids  d'eau  qui  est  toujours  le  môme  à  «ne  température 
donnée;  mais  il  n'existe  aucun  rapport  atomique  entre  ce  poids 
d'eau  et  le  poids  du  sol  qui  entre  en  dissolution. 

De  plus,  si,  comme  on  vient  de  le  dire,  la  solubilité  des  sels  a 
une  limite,  c'est-à-dire  si  un  poids  donné  de  sel  exige  pour  se 
dissoudre  un  poids  d'eau  invariable  et  qu'on  ne  saurait  diminuer, 
une  rois  la  solution  accomplie,  on  peut  ajouter  des  quantités  d'eau 
indéfinies  sans  que  la  liqueur  cesse  de  présenter  les  caractères 
d'une  solution  homogène. 

Lorsque  l'eau  s'est  chargée  de  toute  la  quantité  de  sel  qu'elle 
peut  dissoudre  à  une  température  donnée,  on  la  dit  saturée.  Mise 
en  contact  avec  un  excès  du  môme  sel,  elle  n'eu  peut  dissoudre 
davantage  à  celte  température. 


ies  d'eau  froide,  et  un  peu  n 
e.  l'ne  solution  de  butyrate 
!  prend  en  masse  lorsqu'on 


300  par- 
aix  (sel  ù 

à  l'ébul- 
ilua  solu- 


le  plus  frappant.  Sou  maximum  de  solubilité  est  situé  h  32°.  La 
solution  saturée  à  celte  température  laisse  déposer  du  sel,  soil 
qu'on  la  laisse  refroidir,  soit  qu'on  la  porte  a  l'ébullition. 

Le  tableau  suivant  indique  lu  solubilité  du  sulfate  de  soude 
cristallisé  : 

TEHPfllATUHE. 
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TEHPÉBATURE. 


SEL  CRISTALLISE 
DANS  iOO  UIMXMES  d'| 


+  5O\S0 


217,30 
210,20 


On  voit  que  le  maximum  de  solubilité  du  sulfale  de  soude  est 
situé  entre  32  et  33°. 

Lorsqu'une  solution  saturée  a  chaud  se  refroidit  au  contact  de 
l'air,  elle  laisse  déposer  une  certaine  quantité  de  sel.  Celui-ci 
affecte  la  forme  de  cristaux  plus  ou  moins  volumineux  et  plus  ou 
moins  réguliers.  La  lenteur  du  refroidissement  et  le  défaut  d'agi- 
tation du  liquide  favorisent  la  cristallisation. 

On  a  remarqué  qui;  les  cristaux  prennent  des  formes  plus  régu- 
lières dans  les  solutions  tenant  des  corps  étrangers  ou  des  impu- 
retés en  suspension.  Lorsque  le  vase  où  s'opère  la  cristallisation 
présente  des  aspérités,  les  cristaux  s'y  attachent  de  préférence, 
comme  aussi  aux  corps  solides  qu'on  plonge  dans  la  solution, 
tels  que  bâtonnets  de  bois  ou  lice  lies.  Lorsqu'on  agite  le  liquide 
au  moment  du  refroidissement,  les  cristaux  se  déposent  sous 
forme  pulvérulente  :  on  a  troublé  la  cristallisation. 

Une  solution  saturée  ;i  chaud,  lorsqu'elle  se  refroidit  A  l'abri  du 
contact  de  l'air,  ne  laisse  pas  toujours  déposer  la  totalité  du  sel 
que  la  différence  de  solubilité  devrait  amener  a  l'état  solide  :  un 
excès  de  ce  sel  reste  dissous.  On  dit  alors  que  la  solution  est 
sursaturée. 

Le  sulfate  de  soude  cl  l'alun  montrent  une  grande  tendance  à 
former  de  telles  solutions. 

Voici  quelques  expériences  à  cet  égard.  On  introduit  une  solu- 
tion de  sulfate  de  soude,  saturée  à  chaud,  dans  un  tuhe  de 
verre  fermé  a  un  bout,  et  présentant  au-dessous  de  l'extrémité 
ouverte  un  étranglement;  on  porte  ensuite  le  liquide  à  l'ébulli- 
tion  vers  la  partie  supérieure,  de  telle  sorte  que  les  vapeurs  chas- 
sent l'air,  et  lorsque  cet  effet  est  produit  on  ferme  le  tube  à  la 
lampe.  Après  le  refroidissement,  le  vide  étant  fait  dans  ce  petit 
appareil,  la  solution  limpide  ne  laissera  pas  déposer  de  cristaux. 
Mais  pour  qu'il  en  soit  ainsi,  il  sufllra  de  casser  la  pointe  du  tube 
effilé  et  de  laisser  rentrer  l'air.  A  l'instant  même  la  cristallisation 
commence  à  la  surface  du  liquide  et  se  propage  rapidement  jus- 
qu'au fond  :  le  tout  se  prend  en  masse,  et  l'on  constate  une  éléva- 
tion de  température. 


Oigitized  by  Google 
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Dans  un  bnllon  à  roi  Éiroil,  0:1  jmrte  a  l'ébullilion  HO  grammes 
d'eau  avec  20(1  Krammes  de  sulfate  de  soude  cristallisé,  et  lors- 
qu'un jcl  île  vapeur  s'élance  fjoulol,  on  couvre  eel'ii-ei  avec 
un  verre  de  montre  nu  une  petite  rapsuie  de  porcelaine,  cl  on 
relire  le  ballon  du  feu.  Après  le  refroidissement  le  sel  demeure 
dissous  ;  mais  si  l'on  enlève  la  capsule,  on  ioil  le  liquide  se  pren- 
dre eu  masse  (Loewel). 

Dans  la  première  expérience,  c'est  la  rentrée  subite  de  l'air  qui 
détermine  la  cristallisation;  dans  la  seconde,  c'est  l'accès  libre 
de  l'air.  M.  Loewel  a  fait  voir  que  l'air  perd  la  propriété  de  faire 
cristalliser  les  solutions  Idisi|u Un  }<•  [.nuise  à  travers  une  couche 
de  coton.  Or  un  semblable  cifet  se  produit  dans  la  seconde  expé- 
rience lorsque,  l'ébullition  étant  terminée,  l'air  rentre  dans  l'ap- 
pareil en  pénétrant  entre  l'ouverture  du  ballon  cl  les  bords  de  la 
capsule  de  porcelaine.  M.  Loewel  admet  que  cette  aorle  de  frotte- 
ment suffit  pour  faire  perdre  à  cet  air  la  propriété  de  faire  cris- 
talliser la  solution  sursaturée.  Mais  si  l'on  vient  à  enlever  la  cap- 
sule, l'air  libre  pénètre  dans  le  ballon  et  détermine  aussitôt  la 
cristallisai  ion.  Il  est  probable  que  ce  sont  les  corpuscules  qui 
flottent  dans  l'air  (le  coton  les  arrête}  qui  sont  la  cause  détermi- 
nante de  ce  phénomène. 

Kn  exposants  de  basses  températures  des  solutions  sursaturées. 
M.  Loewel  a  vu  se  déposer  des  cristaux  différant  par  leur  forme 
et  leur  composition  de  ceux  qui  avaient  été  dissous.  Ainsi  le  sul- 
fate de  soude,  qui  cristallise  ordinairement  avec  10  équivalents 
d'eau,  s'est  déposé  avec  7  équivalents  d'eau  du  sein  de  sa  solution 
sursaturée. 

Ce  fait  et  d'autres  analogues  ont  porté  ce  chimiste  à  admettre 
que  les  solutions  sursaturées  île  certains  sels  hydratés  ne  renfer- 
ment plus  l'hydrate  primitif,  mais  un  aulrc  plus  soluble. 

L'eau  saturée  d'un  sel  peut  en  dissoudre  un  autre.  Ainsi  une  so- 
lution saturée  de  nitre  dissout  une  quantité  nolablc  de  sel  marin, 
et,  chose  curieuse,  lorsqu'on  introduit  dans  cette  solution  du 
nitre,  elle  peut  en  dissoudre  une  nouvelle  quantité,  bien  que 
la  solution  primitive  en  fût  saturée.  Ces  faits  trouvent  leur  ex- 
plication dans  l'action  réciproque  que  les  sels  exercent  les  uns 
sur  les  autres,  et  que  nous  exposerons  plus  loin  en  détail.  En 
effet,  lorsqu'on  ajoute  du  sel  marin  a  une  solution  de  nitre 
ou  azotate  de  potasse,  ces  sels  se  transforment  en  partie  par 
double  décomposition  en  azotate  de  soude  et  en  chlorure  de 
potassium,  de  telle  sorte  que  la  liqueur  renferme  quatre  sels  so- 
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lubies  au  lieu  de  deux.  Voilà  pourquoi  le  chlorure  de  sodium  se 

dissout. 

Mais  comme  par  l'action  du  chlorure  de  sodium  sur  l'azotate 
de  potasse  une  portion  de  ce  dernier  sel  se  trouve  transformée 
en  azotate  de  soude,  et  disparaît  par  conséquent  de  la  solution, 
il  est  clair  que  celle-ci  cessera  d'être  saturée  d'azotate  dépo- 
tasse. Voilà  pourquoi  une  nouvelle  quantité  de  ce  dernier  sel 
peut  se  dissoudre  après  l'addition  du  chlorure  du  sodium. 

On  comprend  d'ailleurs  que  la  dissolution  d'un  sel  dans  un 
autre  ne  peut  s'accomplir  qu'à  la  condition  qu'ils  ne  produisent 
point  de  sel  insoluble  par  leur  action  mutuelle. 

La  solution  n'est  pas  le  résultat  d'une  combinaison  chimique, 
mais  c'est  quelque  chose  de  plus  intime  qu'un  mélange,  et  bien 
que  la  force  qui  est  mise  en  jeu  Sans  celte  action  soit  différente 
de  l'affinité  qui  préside  aux  combinaisons  proprement  dites,  on 
conçoit  néanmoins  que  le  fait  de  la  solution  d'un  sel  dans  l'eau 
modifie  les  propriétés  de  cette  dernière. 

Ainsi  le  point  d'ébuliition  d'une  solution  saline  est  générale- 
ment plus  élevé  que  le  point  d'ébuliition  de  l'eau  pure.  On  en 
jugera  par  le  tableau  suivant,  qui  indique  les  points  d'ébuliition 
de  différentes  solutions  salines,  et  les  proportions  de  sel  que  ren- 
ferment les  solutions  saturées  à  l'ébullilion  (Legrand). 

:h  100  01.  D'un,     dp.  l'édulijtion. 


Chlorate  de  polassc   61,!i.. 

Chlorure  de  barium   «0,1.. 

Carbonate  desoude   if,ï.. 

Chlorure  de  polassium   49, 4.. 

Chlorure  de  sodium   41,2.. 

Chtnrhvdrnle  d'ammoniaque 
Aîoiale  de  potasse 


104,2 
104,4 
104,6 


Ctilunuv  de  strmiliiim   1 17, P   -•  l|7,s 

Aziitati- rie  soude   224,8   +  121,0 

On-lmimlr  de  iiolasse   20!i,n   +  135,0 

Azohilf  de  chaux   362.0   +  151,0 

Chlorure  de  calcium   32(1,0   +  179,3 

Action  décomposante  que  l'eau  exerce  nu-  certains  sels.  —  Si  la 

force  dissolvante  diffère  de  l'affinité,  il  est  incontestable,  d'un 
autre  coté,  que  l'eau  exerce  une  action  chimique  sur  certains  sels 
qu'elle  décompose.  Apte  a  jouer  soit  le  rùle  d'un  acide  faible,  soit 
le  rOlc  d'une  hase,  tantôt  elle  enlève  aux  sels  une  portion  de  leur 
base,  tantôt  elle  leur  soustrait  une  partie  de  l'acide.  Et  ces  ac- 
tions sont  d'autant  plus  prononcées  que  l'affinité  est  secondée  par 
la  masse  de  l'eau  qui  intervient.  Ainsi  certains  sels;  formés  par  des 
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bases  insolubles  et  des  acides  solubles  (sels  solubles  de  bismuth, 
de  mercure,  etc.)  sont  décomposés  par  l'eau,  qui  les  transforme  en 
sels  basiques.  (Voir  page  411.) 

Une  température  élevée  favorise  ces  décompositions.  Lorsqu'on 
enferme  dans  un  tube  scellé  une  solution  de  sulfate  de  cuivre 
neutre,  et  qu'on  le  chauffe  à  230°  au  bain  d'huile,  on  obtient  un 
précipité  vert  de  sous-sulfatc  de  cuivre,  l'eau  ayant  enlevé  au 
sulfate  neutre  une  portion  de  son  acide. 

D'autres  sels,  renfermant  des  acides  faibles  et  insolubles  et  des 
bases  solubles,  éprouvent  de  la  part  de  l'eau,  ajoutée  en  grande 
quantité,  une  décomposition  inverse.  Une  partie  de  la  base  reste 
en  solution  et  un  sel  acide  se  précipite.  Ainsi  le  stéarate  de  po- 
tasse (sel  formé  par  un  acide  organique  insoluble)  est  décomposé 
en  bistéaratc  insoluble  et  en  potasse  qui  reste  en  solution  (Che- 
vreul).  On  voit  que  dans  celle  circonstance  l'eau  chasse  une  partie 
de  l'acide  stéarique  de  sa  combinaison  avec  la  potasse. 

A  la  chaleur  rouge,  l'action  de  l'eau  sur  certains  sels  est  plus 
énergique  encore.  Ainsi  le  carbonate  de  barjtc,  qui  se  décom- 
pose très-difficilement  aux  plus  hautes  températures,  perd  son 
acide  carbonique,  au  moins  en  partie,  lorsqu'on  le  met  en  con- 
tact, au  rouge,  avec  de  la  vapeur  d'eau  (Pricslley,  Gay-Lussac  et 
Thcnard). 

Action  dea  métaux  sur  las  sels.  —  Lorsqu'on  plonge  une  lame 
de  xinc  ou  de  fer  bien  décapée  dans  une  dissolution  de  sulfate  de 
cuivre,  le  cuivre  se  précipite  sous  forme  pulvérulente  à  la  surface 
de  la  lame  de  zinc,  et  une  quanlité  équivalente  de  ce  dernier  métal 
se  dissout  dans  la  liqueur,  de  telle  sorte  qu'il  se  forme  du  sulfale 
de  zinc.  On  admet  que  le  zinc  déplace  le  cuivre,  parce  qu'il  a 
plus  d'affinité  pour  l'oxygène  que  ce  dernier  métal,  et  qu'en  gé- 
néral les  métaux  possédant  pnur  l'oxygène  uni'  affinité  plus  grande 
déplacent  ceux  qui  possèdent  une  affinité  moins  grande.  Il  est  à 
remarquer,  cependant,  que  d'autres  actions  sont  en  jeu  dans  ce 
phénomène.  L'action  des  métaux  sur  les  dissolutions  salines  donne 
lieu  à  la  production  d'électricité,  comme  toutes  les  actions  chimi- 
ques. Pour  bien  se  rendre  compte  de  ce  qui  se  passe  dans  l'expé- 
rience précédente,  on  peut  disposer  les  choses  de  la  manière  sui- 
vante :  on  introduit  la  solution  de  sulfate  de  cuivre  dans  un  vase  de 
verre,  et  on  y  plonge  d'uncôlé  une  lame  de  zinc  Z(flg.  87),  de  l'autre 
une  lame  de  platine  P,  et  on  met  ces  deux  lames  en  communication 
avec  les  extrémités  du  fll  d'un  galvanomètre  G.  Le  cuivre  se  dépose 
à  l'état  métallique  sur  la  lame  de  plaline.  et  le  zinc  entre  en  disso- 


PUOPItlÉTÉS  GÉNÉRALES  DES  SELS. 


lution.  En  mCrne  temps  on  constate  dans  l'aiguille  du  galvanomètre 
une  déviation  qui  indique  que  ie  courant  marche  du  platine  au 


tîve  au  platine  et  an  ruivre,  nn  dit  que  le  zinc  est  Heetrepontif, 
par  rapport  an  platine  cl  au  cuivre,  qui  sont  ilectronégatift  pur 
rapport  au  zinc. 

lions  l'expérience  précédente,  le  zinc,  et  le  platine  constituent, 
avec  le  liquide,  ce.  qu'on  nomme  un  couple  voltaïquc.  La  substitu- 
tion (tu  zinc  au  cuivre  dans  la  solution  est  un  phénomène  continu. 
Il  en  est  de  même  du  développement  de  l'électricité,  corrélatif  de 
l'action  chimique.  Tant  que  celle-ci  dure,  les  tensions  électriques 
opposées  que  prennent  les  deux  métaux  vont  se  neutraliser  à.  travers 
l'arc  inlerpoiairc  :  il  y  a  production  d'un  courant.  Les  choses  ne  se 
passent  pas  exactement  dp  la  même  manière  lorsqu'on  se  contente 
de  plonger  une  lame  de  zinc  dans  une  dissolution  de  sulfate  de 
cuivre.  A  la  vérité,  il  y  a  enrnre  production  d'électricité  :  le  cuivre 
qui  se  précipite  prend,  la  tension  positive  et  le  zinc  la  tension  né- 
gative. Mais  comme  les  métaux  se  touchent,  ces  tensions  se  dé- 
truisent sur  place  sans  donner  lieu  à  un  courant  extérieur. 

Lorsqu'on  étudie  I  aeliun  des  métaux  sur  les  solutions  salines, 
il  ne  faut  point  perdre  de  vue  celle  circonstance  qu'il  est  très- 
difficile  de  se  procurer  des  métaux  absolument  purs  de  tout  alliage. 
Des  traces  d'un  métal  étranger  peuvent  constituer  un  couple  avec 
le  métal  précipitante!  le  liquide  :  il  y  ;mra  dêp'M  d'une  petite  quan- 


zinc  à  travers  le  fil 
du  galvanomètre . 
et  du  zinc  au  pla- 
tine à  travers  la  so- 


prend  la  tension 
négative,  et  le  pla- 
tine la  tension  po- 
sitive. Et  comme 
dans  l'intérieur  de 
la  solution  le  cou- 
rant marche  duzinc. 
au  platine,  et  par 
conséquent  au  cui- 
vre, ou,  en  d'au- 
tres termes,  com- 
me le  zinc  cède 


Pig.  m 


l'électricité  posi- 
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rapport  au  mêlai  précipitant.  Dans  lu  ras  contraire  l'action  s'arrê- 
tera. Voicî  une  expérience  curieuse  que  l'on  doit  à  M.  Foucault. 
Qu'on  i  il  [nul  ni  se  nue  dissolution  de  sulfate  de  soude  dans  l'appa- 
reil représenté  luirn-e  Kfj.  Qu'on  plonge  dans  l'i-tlc  solution  une 
lame  de  zinc  A  ;  qu'on  nielle  les  {ils  de  platine  eu  communication 
avec  un  galvanomètre,  et  l'on  observera  un  courant  marcha.nl, 
dans  le  Couple,  du  zinc  ;m  mercure  et,  dans  le  (il  dngakanomctlT, 
du  mercure  au  /inc.  Ce  dernier  métal  décomposant  le  sulfate  de. 
soude,  en  vertu  [l'une  aelion  de  masse,  i!  se  forme  nue  petite  quan- 
tité de  sulfate  du  zinc  ut  une  petite  quantité  de  sodium  se  dissout 
dans  le  mercure.  Ainsi  le  zinc  déplace,  dans  ces  conililions,  lu 
sodium  qui  possède  plus  d'affinité  pour  l'oxygène  que  kii  cl  qui 
est  électroposilif  par  rapport,  à  lui.  .Mais  il  esl  à  remarquer  que  le 
sodium  se  dissout  dans  [a  masse  du  mercure,  et  qu'en  réalité 
un  amalgame  très-pauvre  en  sodium  est  électron  égalif  par  rap- 
port au  zinc.  L'action  cesse  dès  que  l'amalgame  devient  plus  riche 
en  sodium. 

On  le  voit,  l'action  des  métaux  sur  les  solutions  des  sels  constitue 
un  phénomène  complexe  qui  esl  subordonné,  dans  une  certaine 
mesure,  a  l'affinité  des  métaux  pour  l'oxygène,  mais  dont  le  sens 
et  l'intensité  dépendent  aussi  d'autres  eireonstaaces,  telles  que  la 
nature  de  l'acide,  la  concentration  des  liqueurs,  la  pureté  du  mê- 
lai et  sa  masse. 

Dans  tous  les  cas,  les  choses  se  passent  de  telle  manière  que  le 
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métal  précipitant,  se  substitue  purement  et  simplement  au  métal 
précipité  sans  qu'il  y  ait  dégagement  ou  absorption  de  gaz.  Il  est 
évident  d'ailleurs  que  les  métaux  qui  décomposent  l'eau  à  la  tem- 
pérature ordinaire,  tels  que  le  potassium  ou  le  sodium,  ne  sau- 
raient donner  lieti  a.  la  précipitation  d'un  mitai.  D'un  autre  côté, 
un  grand  nombre  de  solutions  salines  ne  sont  pas  décomposées 
par  les  métaux.  Tels  sont  les  sels  des  métaux  alcalins  et  alcalino- 
terreux,  les  sels  de  magnésie,  de  manganèse,  d'alumine,  de  zinc, 
de  nickel,  de  cobalt,  de  fer  ', 

Le  tableau  suivant  indique  l'ordre  dans  lequel  les  métaux  préci- 
pitent les  solutions  salines. 

Sels  d'élain  

—  d'antimoine 

—  de  bismuth. 


solution;  dès  lors  l'action  cesse.  D'après  le  tableau  précédent,  on 
voit  que  le  plomb  précipite  le  cuivre  de  ses  solutions.  Ainsi, 
l'azotate  et  l'acétate  de  cuivre  sont  précipités  par  le  plomb.  Mais 
lorsqu'on  plonge  ce  dernier  métal  dans  une  solution  de  sulfate  de 
enivre,  il  se  dépose  bientôt  à  la  surface  du  plomb  une  couebe 
de  sulfate  de  plomb  insoluble  qui  empêche  toute  action  ultérieure 
de  la  part  du  métal  précipitant. 

LOIS  DE  BERTHOLLET. 
Les  phénomènes  qui  se  produisent  au  contact  des  acides  et  des 
bases  avec  les  sels,  et  par  l'action  réciproque  des  sels  eux-mêmes, 
ont  été  principalement  étudiés  par  Derlhollet.  Ces  fortes  recher- 

1.  Le  lu  If»  le  tentai  n'es!  pas  pricipito  par  le  zinc,  mais  lonqu'on  plogge  une 
lame  de  ce  dernier  mêlai  dans  uns  solution  neutre  de  chlorure  fcrreui,  elle  se 
recouire  d'un  dépùl  gril  de  fer  méiallic|ue. 
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ches  offrent  uno  grande  importance;  elles  ont  fait  ressortir  de  la 
manière  la  plus  évidente  l'influence  des  conditions  physiques, 
telles  que  l'insolubilité  et  la  volatilité  sur  la  marelle  des  réactions 
chimiques.  Los  résultats  auquels  elles  ont  conduit,  réunis  en  un 
certain  nombre  de  propositions  simples  et  nettes,  permettent  non- 
senlemenl  de  se  rendre  compte  d'une  foule  de  réactions,  maïs 
même  d'en  prévoir  un  grand  nombre  a  priori.  Aussi  l'histoire  de 
la  science  a-l-olle  attaché  a  l'ensemble  de  ces  propositions  le  nom 
du  célèbre  auteur  do  la  Statigue  chimique.  Ajoutons  cependant 

que  'es  lois  de  Met  Ihullet  m:  ei impreimenl  pas  Ifnis  les  t'tts  de  l'ac- 
tion des  acides  et  des  bases  sur  les  sels,  et  de  l'action  des  sels 
entre  eux,  et  que  peut-élrc,  dans  leur  énoncé,  leur  auteur  a  quci- 
que  peu  exagéré  l'importance  des  conditions  physiques  aux  dépens 
du  Mlle  de  l'affinité  elle-même. 

ction  des  acidea  sur  le»  sels.  —  Supposons  d'abord  que  l'acide 
que  l'on  fait  réagir  sur  un  sel  soit  de  même  nature  que  celui  qui 
est  contenu  dans  ce  dernier  :  divers  cas  pourront  se  présenter. 

1"  Il  n'y  aura  point  de  réaction.  L'azotate  de  potasse  n'est  point 
décomposé  par  l'acide  azotique,  seulement  il  se  dissoudra  plus  fa- 
cilement dans  l'eau  chargée  de  cet  acide  que  dans  l'eau  pure.  De 
même  l'acide  sulfurique  concentré  peut  dissoudre  une  petite 
quantité  de  sulfate  de  baryte  insoluble  dans  l'eau.  On  voit  que 
dans  des  cas  de  ce  genre  les  acides  ne  peuvent  exercer  aucune  ac- 
tion décomposante  sur  les  sels  :  ils  se  bornent  a  agir  comme  dis- 
solvants. Dans  d'autres  cas  ils  produisent  un  effet  contraire.  Ainsi, 
l'acide  azotique,  ajouté  à  une  solution  concentcéc  d'azotate  de 
baryte,  précipite  une  partie  de  ce  sel,  car  l'azotate  de  baryte  est 
moins  soluble  dans  l'acide  azotique  que  dans  l'eau  pure. 

2°  Il  y  aura  combinaison.  Lorsqu'on  fait  passer  un  courant  d'acide 
carbonique  à  travers  de  l'eau  tenant  en  suspension  du  carbonate  de 
chaux  récemment  précipité,  celui-ci  se  dissoudra  en  se  Iransfor- 
mant  en  bicarbonate  de  chaux.  De  mimio  l'acide  phosphorique 
convertit  le  phosphate  de  chaux  insoluble  en  phosphate  acide  so- 
luble; l'acide  sulfurique  concentré  se  combine  avec  le  sulfate  neutre 
de  potasse,  et  le  convertit  en  bisulfate.  Dans  toutes  ces  réactions, 
ce  sont  des  sels  acides  qui  se  forment,  et  l'on  remarquera  que  les 
acides  qui  interviennent  sont  polybasiques.  Mais  voici  un  autre 
genre  de  réactions  qui  doit  cire  mentionné  ici  :  un  acide,  en  réa- 
gissant sur  un  sel  basique,  peut  le  transformer  en  sel  neutre. 
Ainsi,  l'acide  sulfurique  dissout  le  sulfate  de  cuivre  basique  pour 
le  convertir  en  sci  neutre. 
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Considérons,  en  second  lieu,  le  ras  où  l'acide  qui  réagit  sur  le 
sel  csl  dilférent  de  celui  que  renferme  ce  dernier.  Nous  aurons 
alors  deux  arides  en  présence  d'une  base,  el  ces  deux  acides  ten- 
dent â  se  partager  cette  base,  de  façon  que  le  sel  soumis  à  l'ac- 
tion de  l'acide  soit  décomposé  partiellement  par  celui-ci.  Mais 
Berlhollct  a  fait  voir  que,  dans  une  foule  de  cas,  re  sel  éprouve  une 
décomposition  complète  rie  la  part  de  l'acide.  Nous  allons  indi- 
quer les  circonstances  dans  lesquelles  il  en  est  ainsi. 

4"  Il  y  aura  décomposition  complète  toutes  les  fois  que  l'acide 
qu'on  verse  dans  la  solution  d'un  sel  peut  former  avec  la  base  de 
ce  dernier  un  sel  insoluble.  —  Qu'un  verse  do  l'acide  sulfurique  dans 
une  solution  d'azotate  de  lian  te  ou  rie  plomb,  il  se  formera  un 
précipité  de  sulfati:  de  baryte  ou  iit>  plomb,  el  l'acide  azotique  sera 
mis  en  liberté.  De  même  l'acide  oxalique,  ajouté  a  une  solution 
d'azotate  de  ebaux,  y  fera  nailre  un  précipité  d'nxalalo  de  chaux; 
l'acide  percblurique  forme  dans  une  solution  de  sulfate  de  potasse 
un  précipité  de  percblorate.  Les  acides  eblorbydrique,  bromhy- 
driqne,  iodliydrique. .  précipitent  d'oui-  di—olutiou  d'azotate  d'ar- 
gent, du  chlorure,  du  bromure,  de  l'iodure  d'argent.  Dans  toutes 
ces  réactions,  l'acide  azotique  est  mis  en  liberté,  et  les  décompo- 
sitions sont  complètes  :  elle-  s'achèvent  par  suite  de  l'insolubilité 
des  nouveaux  composés  qui  se  forment. 

Le  résultat  csl.  différent  Imxpi'à  nnr  solution  d'azotate,  de  ba- 
ryte on  ajoute  de  l'acide  pbosphorique.  Il  ne  se  forme  point  rie 
précipité.  Néanmoins,  on  doit  admettre  qu'il  y  a  eu  d écom position 
et  que  les  deux  acides  se  sont  partagé  la  base  rie  manière  à 
former  du  phosphate  acide  de  baryte  et  do  l'azotate,  qui  demeu- 
rent tous  deux  en  solution  avec  l'acide  azotique  mis  en  liberté. 
L'expérience  inverse  nous  fournit  la  preuve  qu'il  eu  est  ainsi. 
Que  l'on  traite  le  phosphate  neutre  rie  baryte  insoluble  par  rie 
l'acide  azotique,  il  se  dissoudra  en  se  convertissant  en  phosphate 
acide  de  baryte,  l'acide  azotique  s'élanl  emparé  d'une  portion  de 
la  base  pour  former  de  l'azotate.  Ici  la  décomposition  est  évi- 
dente, car  il  y  a  dissolution  d'un  sel  insoluble. 

De  même  lorsqu'on  ajoute  de  l'acide  sulfurique  à  une  solution 
d'azotate  de  potasse,  bien  qu'il  ne  se  forme  point  de  précipité,  on 
doit  admettre  que  les  deux  acides  se  sont  partagé  la  base.  On  peut 
le  prouver  en  ajoutant  de  l'alcool  n  la  liqueur  :  il  se  formera  un 

précipité  ivniéimant  à  la  lois  du  sulfate  et  de  l'azotate  de  pulassc. 
car  ces  deux  sels  sont  insolubles  dans  l'alcool.  Les  acides  sulfurique 
et  azotique  s'étaient  donc  partagé  la  base.  Les  choses  se  passent 
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autrement  lorsqu'on  évapore  la  solution  :  alors  l'état  d'équilibre 
qui  s'y  était  formé  entre  (es  deux  acides  sera  troublé.  En  effet,  une 
nouvelle  condition  inlcrviendi'.a.  savoir  :  la  solubilité  moins  grande 
du  sulfate  de  potasse.  Ce  sel  se  déposant,  la  décomposition  de 
l'uzolalc  de  potasse  de  viendra  de  plus  en  plus  complète,  et  l'acide 
azotique  restera  en  solution  dans  la  liqueur.  Le  résultat  sera  le 
même  si  !'on  ajoute  de  l'acide  cblorhydrique  à  une  solution  d'azo- 
lale  de  potasse.  Rien  ne  se  produira  immédiatement,  mais  par  l'é- 
vaporalion  il  se  précipitera  des  cristaux  de  chlorure  de  potassium. 
Telle  est  l'influence  qu'exerce  l'insolubilité  sur  la  marche  de  la 
décomposition. 

2°  II  y  aura  décomposition  complète  toutes  les  fois  que  l'acide  gui 
existe  dans  le  sel  est  insoluble.  L'influence  de  l'insolubilité  est  en- 
core démontrée  par  les  fails  suivants  : 

Si  l'on  verse  de  l'acide  azotique  dans  une  solution  de  silicate  de 
potasse,  on  obtient  immédiatement  un  précipité  de  silice  gélati- 
neuse, et  il  se  forme  de  l'azotate  de  potasse.  De  même  une  solu- 
tion d'antimoniale  île  potasse  sera  précipitée  par  l'acide  azotique, 
l'acide  antiinouique  insoluble  étant  mis  en  liberté. 

3°  II  y  aura  décomposition  complète  toutes  les  [ois  que  l'acide  gui 
réagit  sur  le  sel  est  plus  fixe  que  celui  qui  est  contenu  dans  ce  dernier. 
—  Ainsi,  les  acides  sulfurique  et  azotique  chassent  immédiatement 
et  complètement  l'acide  carbonique  de  ses  combinaisons  avec  les 
bases.  L'acide  azotique  lui-môme  est  déplacé  de  ses  combinaisons 
par  l'acide  sulïuriquc,  plus  fixe  que  lui.  Il  suffit  de  verser  de  l'acide 
sulfurique  sur  de  l'azolate  de  potasse  sec  pour  que  le  mélange 
répande  à  la  température  ordinaire  des  vapeurs  d'acide  azotique. 
Maïs  la  décomposition  ne  s'achève  que  si  l'on  chauffe;  l'acide 

azotique  un  hydralc.  qui  bout  à  Si?,  se  volatilise,  et  il  se  forme 

du  sulfate  de  potasse.  On  sait  que  la  préparation  de  l'acide  azotique 
est  fondée  sur  cette  réaction  (page  22i). 

.Mais  il  existe  des  acides  plus  fixes  que  l'acide  sulfurique,  qui 
boni  a  320°.  Tels  sont  les  acides  phosphorique,  borique,  silicique. 
Aussi,  en  chaulfant  fortement  un  sulfate  avec  l'un  ou  l'autre  de  ces 
acides,  pent-on  expulser  l'acide  sulfurique.  (Jn  voit  par  ces  exemples 
combien  les  réactions  chimiques  si.nl  influencées  par  les  conditions 
dans  lesquelles  elles  s'accomplissent.  Ainsi,  une  solution  de  silicate 
de  potasse  est  précipitée  par  l'acide  sulfurique,  l'acide  sulfurique 
chassant  ce  dernier.  Mais  il  suffit  d'opérer  par  la  voie  sèche,  au 
lieu  d'opérer  par  la  voie  humide,  pour  obtenir  un  résultat  tout 
contraire.  Que  l'on  chaulfc  du  sulfate  de  potasse  avec  de  l'acide 
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silïciquc,  ce  dernier  aciiie  chassera  a  son  tout-  l'acide  sulfurique. 
Influence  des  masses.  —  On  a  vu  par  quelques-uns  des  exemples 


masse  de  chacun  des  deux  acides.  Voici  un  fait  qui  met  en  lumière 
l'influence  des  masses.  Lorsqu'on  fait  passer  un  courant  d'acide 
sulfhjdrique  à  travers  nue  solution  de  carhonatc  de  potasse ,  une 
certaine  quantité  d'acide  carbunique  est  chassée  de  la  solution, 
etilseformedusulfhydrale  de  sulfure  de  potassium.  Cette  décom- 


en  contact  avec  un  grand  excès  d'acide  sulfhydrirmc.  Tout  l'acide 
carbonique  sera  chassé.  Que  l'on  fasse  maintenant  l'expérience  in- 
verse, qu'on  dirige  un  courant  d'acide  carbonique,  en  grand  excès, 
dans  nue  solution  de  sidfhydrate  de  sulfure  de  potassium,  ou  de 
sulfure  de  potassium,  a  son  tour  l'acide  sulfhydritme  sera  chasse, 
et  il  se  formera  du  carbonate  de  polasse.  Ici  la  marche  de  la  dé- 
composition n'est  inlkicnréc  ni  par  l'iusoluliililé.  ni  par  la  volatilité 
des  produits  qui  se  forment  :  les  deux  sels  sont  solnbles  dans  l'eau, 
les  deux  acides  eux-ruemes  possèdent,  à  peu  de  chose  près,  la 
même  solubilité  dans  l'eau  cl  la  même  volatilité.  Ils  se  ressemblent 
aussi  par  la  faible  énergie  de  leur  pouvoir  acide.  El  c'est  là  une 
circonstance  digne  de  remarque,  car  on  ne  peut  mettre  en  doute 
que  l'énergie  chimique  de  deux  acides  ne  doive  exercer  une 
influence  notable  sur  la  manière  dont  ils  se  comportent  en  pré- 
sence d'une  base.  I, 'acide  le  plus  puissant  (end  à  s'emparer  de 
préférence  de  la  base,  et  le  partage  est  inégal,  en  raison  de  la 
différence  des  affinités.  Voici  un  fait  qui  démontre  qu'il  en  est 
ainsi.  Si  l'on  ajuule  rie  l'acide  sulfurique  à  une  .solution  chaude  de 
borax  (biborate  de  sourie),  il  se  forme  du  sulfate  de  soude,  et 
l'acide  borique,  beaucoup  plus  faible  que  l'acide  sulfurique,  est 
déplacé.  Par  le  refroidissement  de  la  solution  il  se  sépare  sous 
forme  cristalline,  car  il  est  beaucoup  moins  soluble  à  froid  qu'à 
chaud.  On  pourrait  penser  que  c'est  la  faible  solubilité  de  l'acide 
borique  qui  détermine  la  décomposition  du  borax  par  l'acide  sul- 
furique. Il  n'en  est  rien;  et  l'on  peut  prouver  que  celte  décompo- 
sition est  complète  avant  la  précipitation  de  l'acide  et  pendant  que 
la  liqueur  esl  encore  chaude.  Il  suffi l  pour  cela  d'ajouter  de  la 
leinlure  de  tournesol  à  la  liqueur,  lille  prendra  la  couleur  rouge 
vineuse  que  lui  communiquent  les  arides  faibles,  preuve  que  l'acide 
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borique  seul  existe  dans  la  liqueur  à  l'état  isolé;  car  le  moindre 
eices  d'acide  sulfurique  ferait  prendre  a  la  liqueur  une  teinle  d'un 
rouge  pelure  d'oignon.  Ainsi  la  décomposition  s'est  accomplie, 
dans  ce  cas,  non  pas  en  raison  des  masses,  mais  en  raison  des  affi- 
nités prépondérantes  de  l'acide  sulfurique.  Ou  bien  il  n'y  a  pas  eu 
de  partage,  ou  bien  il  s'est  effectué  dans  une  proportion  insigni- 
fiante pour  l'acide  borique. 

L'action  que  l'hydrogène  sulfuré  exerce  sur  les  sels  est  particu- 
lièrement digne  d'intérêt,  à  cause  de  l'application  fréquente  qu'on 
en  fait  â  l'analyse. 

Parmi  les  solutions  salines,  les  unes  sont  décomposées  par  l'acide 
sulfbydrique,  les  autres  ne  le  sont  pas,  Ilaos  les  premières  l'acide 
du  sel  est  mis  en  liberté,  et  il  se  précipite  un  sulfure.  Ainsi,  l'hy- 
drogène sulfuré  donne  dans  les  sels  de  cuivre  un  précipité  brun 
noir  de  sulfure  de  cuivre,  cl  l'acide  sulfurique  csl  rais  en  liberté. 


Comme  In  précipitation  s'accomplit  au  sein  de  l'eau,  à  la  fin  de 
l'expérience  le  sulfure  de  cuivre  se  trouve  en  présence  de  l'acide 
sulfurique  étendu.  Pour  qu'il  ait  pu  se  former,  il  faut  donc  non- 
seulement  qu'il  soit  insoluble ,  mais  encore  qu'il  soil  inattaquable 
par  les  acides  étendus.  D'autres  .sulfures  insolubles,  tels  que  les 
sulfures  de  fer  et  de  manganèse,  sont  facilement  dissous  par  l'acide 
sulfurique  faible;  il  est  donc  clair  que  les  sels  correspondants, 
c'est-à-dire  les  sulfates  de  fer  el  de  manganèse,  ne  peuvent  pas  être 
décomposés  par  l'hydrogène  sulfuré. 

Parfaitement  neutre,  le  sulfate  de  zinc  es!  partiellement  décom- 
posé par  l'hydrogène  sulfuré;  mais  dès  que  la  liqueur  devient  acide 
par  suite  de  la  mise  en  liberté  d'une  petite  quantité  d'acide  sul- 
furique, la  décomposition  s'arrête,  car  le  sulfure  de  zinc  se  dissout 
assez  facilement  dans  l'acide  sulfurique  étendu.  Il  ne  se  dissout  pas 
dans  un  acide  plus  faible  que  l'acide  sulfurique,  tel  que  l'acide 
acétique  :  la  solution  d'acétate  de  zinc  sera  donc  décomposée  et 
eotnplétemenl  décomposée  par  l'acide  sul l'hydrique. 

L'hydrogène  sulfuré  ne  précipite  pas  les  solutions  métalliques 
suivantes  : 

Sels  renfermant  les  métaux  al-         Sels  de  nickel, 

câlins  et  alcaliiio-lerrcuï,  —  d'uranc, 

Sels  de  fer,  —  de  chrome, 

—  do  zinc  (acides),  —  d'alumine, 


—  de  glucinc, 

—  de  cerium,  etc. 
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Il  esl  à  remarquer  cependant  que  les  acétates  de  line,  du  fer  et 
de  manganèse  sont  complètement  décomposés  par  l'hydrogène 
sulfuré. 

L'hydrogène  sulfuré  précipite  les  solutions  métalliques  sui- 
vantes : 

couuura  ne  PB  tel  Pl  1  f. 
Sels  de  cadmium   . .  jaune  vit. 

—  de  plomb     noir. 

■  de-  bi-mulh  .  . . .    Id. 

—  dernivrd     brunnoip. 

—  do  palladium   brun  foncé. 

—  nV  rhndimn    brun. 


-■  dflain  {proloiïde)...   ...    brun  chocolat. 

—  —     (peroxyde)..-   jauni'  pflle. 

—  il'ù'irimuinr   nr«tif.*i\ 

Action  des  basas  sur  les  sels.  —  Elle  esl  analogue  il  celle  des 
acides.  Sans  nous  étendre  sur  les  cas  où  lu  base  est  de  mémo  na- 
ture que  celle  qui  entre  dans  la  composition  du  sel  el  où  il  peut  se 
former  un  sel  basique,  nous  supposerons  que  celle  base  soit  de 
nature  diirércnle. 

Considérons  d'abord  l'action  des  bases  solubles  sur  les  solu- 
tions salines.  Ces  bases  sont  la  potasse,  la  soude,  la  baryte,  la 
strontiane,  la  chaux;  on  peut  y  ajouter  l'ammoniaque ,  dont  le 
mode  d'action  est  le  même. 

Lorsque  l'une  de  ces  bases  solubles  réagit  sur  un  sel  dont  la  base 
est  soluble  elle-même,  les  deux  bases  tendent  à  se  partager  l'acide, 
en  raison  de  leur  masse  et  de  l'éner^U'  respective  de  leurs  affi- 
nités. Le  fait  suivant  démontre  que  les  choses  se  passent  ainsi  : 

Si  l'on  ajoute  une  solution  de  soude  caustique  à  une  solution  de 
sulfate  (!e  potasse,  la  liqueur  devient  l'orl l'tui'tiL  alcaline,  sans 
qu'aucun  phénomène  apparent  de  décomposition  se  manifeste. 

l'alcool,  celui-ci,  dissoudra  à  la  fois  de  la  pohsse  el  de  la  soudefet 
laissera  a  ï'état'in soluble  du  sulfate  de  potasse  et  du  sulfate  de 
smidi'.  Il  v  a  rlnuc  en  iléci mi|i< isil ii m  jint-ticlli'  du  snlfale  de  potasse 
par  la  soude  caustique  :  ces  deux  bases  se  sont  partagé  l'acide. 
Dans  d'autres  cas  ce  partage  n'aura  pas  lieu,  et  la  décomposition 
d'une  solution  saline  par  une  base  soluble  tendra  fi  se  compléler 
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en  raison  de  l'insolubilité  ou  de  la  volai! !i  lé  îles  composés  qui 
peuvent  se  former. 

Examinons  ces  divers  cas. 

1"  II  g  aura  décomposition  complète  foules  les  fois  que  l'oxyde 
que  renferme  le  sel  est  insoluble.  —  Lorsqu'on  ajoute  de  la  potasse 
caustique  a  une  solution  de  sulfate  fttrrique,  il  su  forme  du  sulfate 
de  pillasse  ci  il  se  précipite  des  llocous  bruits  de  sr'squioxyde  de  fer 
hydraté.  Tous  les  sels  qui  renferment  des  oxydes  insolubles  ou 
peu  solublcs  dans  l'eau,  sont  décomposés  de  même  par  les  alcalis. 
SeiilemenL  il  arrive  quelquefois  qu'un  excès  d'alcali  redissoul 
l'oxyde  d'abord  précipité.  Ainsi  la  potasse,  après  avoir  précipite 
l'oxyde  de  zinc  du  sulfate,  le  redissout  lorsqu'elle  est  ajoutée  en 
excès.  De  même  l'ammoniaque  dissout  l'oxyde  de  cuivre  avec  une 
belle  couleur  bleue.  La  chaux  elle-même  peut  être  précipitée  par 
la  potasse  du  sein  d'une  solution  concentrée  d'azotate  de  chaux  ou 
de  chlorure  de  calcium,  car  elle  est  peu  soluble  dans  l'eau. 

Dans  certains  cas,  surtout  lorsque  l'alcali  est  ajouté  en  quantité 
insuffisante  au  sel,  il  peut  se  borner  à  enlever  à  celui-ci  une  por- 
tion de  l'aride  :  il  se  précipite  alors  non  pas  un  oxyde,  mais  un  sel 
basique.  Ainsi  la  potasse,  ajoutée  en  quantité  insuffisante  à  une 
solution  de  sulfate  de  enivre,  en  précipite  du  sous-sulfale. 

2°  Il  g  aura  décomposition  complète  toutes  les  fois  que  la  base 
ajoutée  peut  former  une  combinaison  insoluble  avec  l'acide  du  tel. 
—  L'ne  solution  de  baryte  ajoutée  ii  une  solution  de  sulfate  de  po- 
tasse détermine  la  formation  d'un  précipité  qui  est  du  sulfate  de 
baryte  ;  la  potasse  reste  en  dissolution. 

L'ne  solution  étendue  île  carbonate  de  potasse,  soumise  il  l'ébul- 
lition  aven  de  la  rhaux  caustique,  est  décomposée  :  il  se  forme 
du  carbonate  de  chaux  qui  se  précipite,  el  de  la  potasse  qui  reste 
en  dissolution. 

3"  Enfin,  il  y  aura  décomposition  complète  toutes  tes  fois  que  la  base 
du  sel  sera  volalile.  Les  sels  ammoniacaux  olfrent  un  exemple  de  ce 
(senre.de  réaction.  Que  l'on  traite  le  chlorhydrate  d'ammoniaque  par 
la  potasse  ou  la  chaux  caustique,  l'ammoniaque  sera  chassée,  et 
il  se  formera  du  chlorure  de  potassium  ou  de  calcium  et  de  l'eau. 

Des  oxydes  insolubles  dans  l'eau  peuvent  exercer  une  action  dé- 
composante sur  des  sels  dont  les  base-  sont  insolubles  elles-mêmes. 
On  comprend  que  les  conditions  d'insolubilité,  qui  jouent  un  si 
grand  rôle  dans  les  phénomènes  précédents,  n'interviennent  plus 
dans  ces  décompositions,  uniquement  provoquées  par  le  jeu  des 
affinités.  En  voici  des  exemples  ; 
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Lorsqu'on  l'ail  bouillir  uhij  solution  d'azotate  d'argent  avec  de  la 
magnésie,  celle-ci  déplace  l'oxyde  il 'argent,  et  il  se  forme  de  l'azo- 
tate de  magnésie.  L'oxyde  d'argent,  à  son  tour,  peut  déplacer 
l'oxyde  du  cuivre  de  la  solution  bouillante  de  son  azolale;  enfin  le 
peroxyde  de  fer  ou  oxyde  ferrique  est  précipité  de  la  solution  de 
son  suliale  lorsqu'on  fait  bouillir  celle  solution  avec  de  l'oxyde 
cuivrique  ou  mfme  avec  de  l'oxyde  mercurique  (Persoz). 

Action  des  sels  bot  les  sels.  —  Les  sels  peuvent  réagir  les  uns  sur 
les  autres  par  la  voie  sèche  ou  par  la  voie  humide,  c'est-à-dire  par 
l'intermédiaire  de  l'eau.  Ils  peuvent,  dans  les  deux  cas,  ou  se  cem- 
biner,  ou  se  décomposer. 

En  se  combinant,  ils  forment  des  sels  doubles. 

La  formation  de  l'alun  nous  en  offre  un  exemple.  Lorsqu'on 
ajoute  une  solution  concentrée  de  sulfate  de  potasse  à  une  solution 
de  sulfate  d'alumine,  il  se  forme  un  précipité  cristallin  qui  n'est 
autre  chose  que  le  produit  de  la  combinaison  des  deux  sels,  sa- 
voir :  le  sulfate  double  d'alumine  et  de  potasse  ou  alun. 

Certains  sels  doubles  se  forment  par  voie  de  fiision  ignée. 

Lorsque  le  mélange  de  deux  sels  donne  lieu  ;'l  une  dé  composition, 
il  est  possible,  dans  un  grand  nombre  de  cas,  de  prévoir  le  sens  et 
l'étendue  de  celle  décomposition  en  tenant  compte  du  degré  de 
cohésion,  de  l'insolubilité,  de  la  volatilité,  de  la  fusibilité  des 
composés  qui  peuvent  se  lui-mer.  Comme  dans  les  décompositions 
que  nous  avons  analysées  précédemment  ces  conditions  physiques 
exercent  une  grande  influence  sur  l'action  mutuelle  des  sels,  en 
modifiant  le  jeu  des  affinités. 

Ajoutons  qu'on  doit  tenir  compte  aussi,  dans  ces  réactions,  de 
l'influence  des  masses. 

Considérons  d'abord  l'action  réciproque  des  sels  par  la  voie 
sèche. 

Si  l'on  chauffe  au  rouge  vif  dans  un  eretiscl  un  mélange  intime, 
et  en  proportions  équivalentes,  de  carbonate  de  soude  et  de  sul- 
fate de  baryte,  il  s'cll'eetue  une  décomposition  partielle  de  ces 
deux  sels,  de  telle  sorte  que  le  tiers  du  carbonate  de  soude 
allaque  le  tiers  du  suhaLe  de  baryte.  I!  se  forme  ainsi,  par  un 
échange  de  bases  et  d'acides.  1  d'équivalent  de  sulfate  de  soude, 
et  ^  d'équivalent  de  carbonate  de  baryte  (Malaguti). 

Le  mélange  renfermera  donc  quatre  sels,  et  si  l'on  reprend  la 
masse  par  l'eau,  celle-ci  dissoudra  : 

J  île  sulfate  de  Boude, 
j  de  carbonate  de  soude, 
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eL  laissera  à  i'élal  de  résidu  insoluble  : 

'  df  l'-irlinnati'  .I'1  ! i ■.  Ir, 

:  de  sulfate  de  baryte. 
Dans  celle  décomposition  ].i  lisibilité  du  carbonate  de  soude 
a  la  température  rouge  a  exercé  une  influence.  En  effet,  si,  ré- 
pétant l 'ex  péri  en  ce,  on  se  contente  de  chauffer  le  mélange  au  ronge 
obscur,  leinpéralure  il  laquelle  le  carbonate  de  soude  i'st  infusible, 
tin  n'observe  ancjinr  décumpuMiior],  Kl  d'un  autre  côté,  si  l'un 
portail  le  mélange  à  la  température  élevée  d'un  feu  de  forge  ca- 
pable de  fondre  le  sulfate  de.  bai  vie  lui-même,  il  est  probable  que 
la  décomposition  de  ce  sel  serait  plus  avancée  que  dans  le  pre- 
mier cas. 

Que  l'on  chauffe  maintenant  du  carbonate  de  soude  et  du  sul- 
fate de  baryte,  les  sels  élanl  mélanges  dans  le  rapport  de  trois  équi- 

du  sulfate  de  baryte  sera  a  peu  près  complète,  et  l'on  aura,  l'ex- 
périence terminée,  deux  nouveaux  sols,  savoir  :  le  sulfate  do 
soude  et  le  carbonate.  Ici  L'influence  des  masses  se  fait  sentir. 

L'exemple  suivant  fera  ressortir  l'influence  qu'exerce  ia  vola- 
tilité. 

Lorsqu'on  chauffe  un  mélange  en  proportions  équivalentes  de 
chlorhydrate  (l'ammoniaque  cl  de  carbonate  de  soude,  il  y  a  dé- 
composition complète  de  ces  sels  avec  formation  de  chlorure  do 
sodium  et  de  carbonate  d'ammoniaque.  C'est  la  grande  volatilité 
de  ce  dernier  sel  qui  détermine  cet  échange  de  bases  cl  d'acides 
qu'on  nomme  une  double  décomposition. 

L'élude  de  l'action  réciproque  des  sels  par  la  voie  humide  va 
nous  fournir  beaucoup  d'exemples  de  ce  genre  de  réactions. 

Considérons  d'abord  les  sels  solubles  dans  l'eau. 

Il  y  a  toujours  décomposition  par  le  fait  du  mélange  de  deux 
solutions  salines,  et  L'on  peut  dire  que  lorsqu'on  mêle  deux  scia 
renfermant  deux  acides  (iilférents  et  deux  bases  différentes,  les 
deux  acides  tendent  a  se  partager  les  deux  bases,  suivant  leurs 
masses  et  suivant  l'énergie  de  leurs  affinités.  Mais,  comme  dans 
les  cas  précédents,  celte  tendance  ;tu  partage  v*l  contrariée  par  le 
degré  de  cohésion,  par  l'insolubilité.  Ces  comblions  physiques 
entraînent  la  décomposition  dans  un  sens  :  au  lieu  d'être  partielle 
elle  devient  totale. 

Ce  dernier  cas  étant  le  plus  simple,  nous  allons  l'étudier 
d'abord. 

Toutes  tes  fois  que,  par  l'action  réciproque  de  deux  solutions  sa- 
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Unes,  il  peut  se  former,  par  un  échange  de  bases  et  d'acides,  des 
sels  insolubles,  il  y  a  décomposition  complète  des  deux  sels. 

Si  l'on  ajoute  une  solution  d'azotate  rie  baryte  a  une  solution 
de  sulfate  de  soude,  il  su  Forme  immédiatement  un  précipité 
lilanc  de  sulfate  de  baryte,  et  de  l'azotate  de  soude  reste  en  disso- 
lution. 

Azotate  du  bnrUe  Aï.O'.Rai    I    SfRItaf)    sulfate,  c]i-  barvie. 

Sulfate  de  soude  SO^XaO  |  Az(p,Na()  azotate  île  soude. 
Si  les  deux  sels  ont  été  mélangés  en  quantités  équivalentes, 
toute  la  baryte  se  sera  précipitée  avec  tout  l'aeidc  sulfurique,  el 
toute  la  soude  restera  en  dissolution  avec  tout  l'acide  azotique. 
Ainsi  la  décomposition  est  totale,  grâce  a  l'insolubilité  du  sulfate 
de  baryte  :  il  s'est  opéré  non  un  partage,  mai-  un  échange  complet 
de  bases  et  d'acides. 

Si  l'on  fait  abstraction  de  Imite  hypothèse  sur  la  constitution 
des  sels,  ces  doubles  décompositions  apparaissent  comme  des 
échanges  de  métaux.  .Nous  avons,  avant  el  après  l'expérience,  un" 
sulfate  et  un  azotate.  Par  le  seul  fait  d'un  échange  de  métaux,  le 
sulfate  de  sodium  devient  sulfate  de  barium  et  l'azotate  de  barium 
devient  sulfate  de  sodium. 

SO'Xa  +  AifyiRa  =  SOTta  +  AztVXa 

[.'insolubilité  d'un  L'cand  nombre  de  sels  provoque  el  explique 
une  foule  de  rég  lions  analogues  à  la  précédente. 

Qu'on  mêle  des  solutions  de  carbonate  de  potasse  et  d'azotate 
de  chaux,  il  se  formera,  par  double  décomposition,  du  earbonate 
de  chaux  insoluble  cl  de  l'azotate  de  potasse  soluble. 

De  mémo  le  chromait;  de  potasse  el  l'acétate  de  plomb  forme- 
ront, par  douille  décomposition,  du  chromale  de  plomb  insoluble 
et  de  l'acétate  de  potasse  soluble. 

Dans  une  solution  d'azotate  d'argent,  une  solution  de  chlorure 
de  sodium  fera  naître  un  précipité  de  chlorure  d'argent  insoluble, 
landis  que  de  l'azotate  de  pelasse  restera  en  dissolulion. 

Un  grand  nombre  de  sels,  sans  Cire  complètement  insolubles 
dans  l'eau,  ne  s'y  dissolvent  qu'en  petite  quantité.  Ceux-là,  lors- 
qu'ils ont  pris  naissance  par  double  décomposition,  ne  se  préci- 
pitent que  lorsque  la  quantité  d'eau  au  sein  de  laquelle  la  réaction 
s'est  accomplie  esl  insuffisante  pour  les  dissoudre.  L'échange  de 
bases  et  d'acides  tend  alors  à  se  compléter,  comme  dans  les  cas 
précédents. 
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Que  l'un  mélanpje  dos  Milulimii  sntlisamnienl  élcitdnes  'le  sul- 
fate de  soude  et  d'azotate  de  chaux,  aucun  précipité  n'apparaîtra 
dans  la  liqueur,  car  le  sulfate  de  chaux  csl  légèrement  solublc 
dans  l'eau.  Au  contraire,  ce  sel  sera  précipité  par  Je  mélange  de 
solutions  concentrées  de  sulfate  de  soude  et  d'azotate  de  chaux. 
Les  mêmes  phénomènes  se  présenteront  avec  le  chlorure  de  so- 
dium et  l'azotate  de  plomb;  le  chlorure  de  plomb,  légèrement 
solublc  dans  l'eau,  ne  se  préo imitera  qui;  dans  le  cas  où  l'on  aura 
mélangé  des  suintions  concentrées.  Que  l'on  mélange  des  solutions 
de  sulfate  de  soude  et  d'azotate  de  potasse,  aucun  trouble  n'appa- 
raîtra dans  la  liqueur;  mais  si  l'on  concentre  celle-ci,  et  qu'ensuite 
on  la  laisse  refroidir,  on  aura  nu  dépôt  de  sulfate  de  potasse.  Ce 
sel  csl  moins  solublc  dans  l'eau  que  les  sels  primitifs,  et  moins 
solublc  aussi  que  l'azotate  de  soude  formé  en  niéuic  temps  que 
lui. 

Lorsqu'on  méle  des  solutions  nu  ht  ni  n'es  de  chlorure  de  potas- 
sium et  d'azotate  de  soude,  aucun  précipité  n'apparaît  dans  la 
liqueur,  et  lorsqu'on  évapore  celle-ci  sous  le  récipient  de  la  ma- 
chine pneumatique,  elle  laisse  déposer  des  cristaux  de  chlorure 
de  potassium.  Dans  ces  circonstances  le  chlorure  de  potassium 
est,  en  effet,  moins  solublc  non -seulement  que  l'azotate  de  soude, 
mais  encore  que  l'azotate  de  potasse  et  le  chlorure  de  sodium  qui 
peuvent  se  former  par  double  décomposition. 

Mais  que,  modifia"!  les  conditions  de  l'expérience,  on  vienne  à 
concentrer  par  l'ébullilion  le  mélange  des  solutions  de  chlorure 
de  potassium  et  d 'azotate  de  soude,  on  aura  un  dépôt  cristallin  de 
chlorure  de  sodium,  et  la  liqueur  bouillante,  séparée  de  ces  cris- 
taux, abandonnera,  par  le  refroidissement,  des  cristaux  d'azotate 
de  potasse. 

Il  y  a  donc  eu  double  décomposition,  cl  elle  csl  duc  à  celte  cir- 
constance que,  des  qualre  sels  mentionnés  [dus  haut,  le  chlorure 
de  sodium  est  le  moins  solublc  A  la  température  de  l'ébullilion. 

Si  l'on  mêle  des  solutions  concentrées  de  sulfate  de  magnésie  cl 
de  chlorure  do  sodium,  aucun  signe  extérieur  n'indiquera  qu'une 
décom position  s'est  produite.  Mais  si  l'on  refroidit  le  mélange  a 
0°,  il  s'en  dépose  des  cristaux  de  sulfate  de  soude.  A  cette  tempé- 
rature ce  sel  csl  moins  soluble  que  le  sulfate  de  magnésie  et 
le  chlorure  de  sodium,  et  moins  solublc  aussi  que  le  chlorure  de 
magnésium,  formé,  comme  le  sulfate  de  soude,  par  l'action  mu- 
tuelle des  deux  autres  sels.  Dans  tous  ces  cas  l'échange  de  bases 
et  d'acides  tend  à  s'effectuer  d'une  manière  plus  ou  moins  com- 
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plète,  suivant  le  degré  d'insolubilité  de  l'un  lies  sels  qui  peuvent 
se  former. 

Les  choses  se  passent  d'une  manière  moins  évidente  lorsque  l'on 
mélange  deux  solutions  salines  renfermant  des  arides  et  des  oxydes 
différents  dont  ['reliante  ne  peut  pris  donner  lien  à  des  sels  insolubles 
ou  peu  solublcs.  Quoique  dans  la  plupart  de  ces  cas  aucun  phé- 
nomène extérieur  ne  révèle  une  décomposition,  on  est  néanmoins 
fondé  a  admettre  qu'il  y  a  échange  partiel  de  bases  et  d'acides.  On 
peut  s'en  assurer  d'abord  pur  certains  caraclèrcs  lires  de  la  couleur 
des  sels. 

Le  sulfate  de  cuivre  est  bleu,  le  chlorure  est  vert. 

Que  l'on  mélange  des  solutions  de  sulfate  de  cuivre  eï  de  chlo- 
rure de  sodium,  la  liqueur  deviendra  verte,  ce  qui  fait  supposer 
qu'il  s'est  formé  du  chlorure  de  cuivre. 

Si  l'on  mélange  une  solution  étendue  cl  faiblement  colorée  en 
jaune  brun  de  snlialc  ferriqne  avec  une  solution  incolore  d'acé- 
tate de  potasse,  la  liqueur  prendra  une  teinle  rouge,  fin  peut  en 
tirer  celle  conclusion,  qu'il  s'est  formé  de  ) 'acétate  ferrique;  car 
ce  sel  forme  une  solution  rouge  foncé. 

M.  Malaguli  a  fait  l'expérience  suivante,  qui  est  très-instructive  : 

11  a  dissous  dans  la  moindre  quantité  d'eau  pos-iblr  un  équiva- 
lent d'acétate  de  slronlianc  et  un  équivalent  d'azotate,  de  potasse, 
et  après  avoir  laissé  reposer  le  mélange  pendant  plusieurs  heures, 
il  l'a  versé  dans  un  grand  excès  d'alcool  éthéré. 

il  a  obtenu  ainsi  un  dépôt  formé  par  les  azolates  des  deux  bases 
et  une  solution  renfermant  des  acétates.  L'analyse  lui  a  démontre 
que  le  dépôt  renfermait  encore  les  *  de  la  quantité  d 'azotate  de  po- 
tasse primitivemenl  dissous  dans  l'eau,  et  -J  seulement  do  la  quan- 
tité d'azotate  de  slrontiano  qui  aurait  Ait  se  former  si  la  double 
décomposition  avait  été  complète.  Il  y  a  donc  eu  un  échange  par- 
tiel d'acides  et  de  hases,  et  de  la  réaction  réciproque  de 


M.  Malaguli  admet  avec  raison  que  ce  partage  inégal  s'est  effectué 
dans  la  dissolution  aqueuse  elle-même,  et  qu'il  n'a  pas  été 
influence  sensiblement  par  l'intervention  d'un  agent  nouveau, 
l'alcool.  Une  seule  condition  préside  a  ce  partage,  c'est  l'affinité 
respective  des  acides  pour  les  oxydes.  Les  acides  les  plus  forts 


d'équivalent  d'arélute  de  potasse, 
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tendent  toujours  a  s'unir  aux  bases  les  plus  puissantes,  et  si  l'on 
mélange  les  solutions  de  deux  sels  renfermant,  l'un  un  acide  éner- 
gique, et  l'autre  une  hase  puissante,  il  y  aura  décomposition  no- 
table, une  grande  partie  de  l'acide  le  plus  fort  enlevant  a  l'acide 
le  plus  faible  une  grande  partie  de  la  base  la  phu  puissante. 
M.  Malaguli  nomme  coefficient  de  décomposition  les  fraclions  repré- 
sentant les  quantités  atomiques  de  deux  sels  qui  se  décomposent 
mutuellement.  Dans  le  couple  salin, 

Acétate  de  etron liane, 
Azotate  de  pelasse, 

celle  fraction  est  de  ^;  car  '  d'équivalent  seulement  de  chaque  sel 
se  décompose.  ;  étant  sensiblement  =  ~,  on  peut  représenter 
par  XI  le  coefficient  de  décomposition  du  couple  salin  dont  il 
s'agit. 

Lorsqu'on  mélange  des  dissolutions  d'acétate  de  potasse  et 
d'azotate  de  plomb  en  quantités  équivalentes,  l'acide  le  pins  tort, 
l'acide  azotique,  tend  à  s'unir  de  préférence  à  la  hase  la  plus 
énergique,  la  potasse.  Il  y  aura  donc  formation  d'une  quantité 
livs-nolablc  il'azijlttte  de  pu  Lasse,  rt  l'expérience  '•'  appris  à  M,  Ma- 
laguti  que  les  des  sels  précédenls  si:  sont  décomposés.  C'est 
un  échange  presque  complet  de  bases  cl  d'acides.  Le  coefficient 
de  décomposition  de  ce  couple  salin  est  donc  92,  100,  représen- 
tant la  décomposition  complète. 

Réciproquement,  si  l'on  mélange  des  quantités  équivalentes 
d'acétate  de  plomb  et  d'azotate  de  potasse,  comme  l'acide  le  plus 
fort  se  trouve  uni,  dans  ce  couple  salin,  à  la  base  la  plus  énergique, 
il  y  aura  mie  rbvmnpi.i-ition  l!vs---liin:téi\  cl  l'expénerici'  apprend 
que  les  (-J=  seulement  des  sels  mélangés  se  (iétompesenl.  Le  coef- 
ficient de  décomposition  du  couple  salin 

Aïotntr  de  poliisse, 
Acétate  de  plomb, 

est  de  9  seulement.  On  remarquera  d'ailleurs  que  les  nombres  92 
et  9  sont  sensiblement  complémentaires  l'un  do  l'autre  si  on  les 
rapporte  à  100. 

Dans  ces  réactions  l'affinité  s'exerce  librement,  car  elle  n'est 
gflnée  par  aucune  influence  perturbatrice,  telle  que  l'insolubilité. 

Action  des  sais  insolubles  sur  tes  sels  solubles.  —  Lorsqu'on  fait 
bouillir  une  solution  d'un  sel  avec  un  sel  insoluble,  un  échange 
de  bases  et  d'acides  tend  h  s'établir  comme  dans  les  cas  précé- 
dents. Dulong  a  fait  voir  que  le  sulfate  de  baryte  est  décomposé 


449  CAHACTÈHtS  GtiSKlllgl.KS  |)KS  SELS, 

lorsqu'on  le  fuît  bouillir  avec  uni;  solution  de  carbonate  de  potasse 
ou  de  carbonate  de  soude  :  il  se  forme  du  sulfate  de  soude  et  du 
carbonate  de  baryte,  qui  demeure  insoluble.  Il  est  difficile  de 
penser  que  la  cohésion  joue  un  rôti.'  dans  celle  réaction,  car  lo  sul- 
fate de  baryte  est  plus  insoluble  que  le  carbonate  de  la  même 
base,  cl  d'un  autre  coté  l'expérience  inverse  réussit  également, 
car  un  peut  dceniuposer  pai-lielleiuenl  le  carbonate  de  baryte  lors- 
qu'on le  fait  bouillir  avec  une  solution  de  sulfate.  Ces  décomposi- 
tions sont  d'autant  plus  complètes  qu'on  fait  réagir  sur  le  sel  inso- 
luble une  plus  grande  quantité  du  sel  soluble.  Ainsi,  lorsqu'on  fait 
bnuillir  pendant  quatre  heures  du  sulfate  de  baryte  avec  une  quan- 
tité équivalente  de  carbonate  de  sonde  en  solution,  on  ne  pourra 


5  équivalents  du  second.  Ici  l'influence  des  masses  se  fait  sentir 
de  la  manière  la  plus  évidente.  Ajoutons  que  non-seulement  les 
sulfates  insolubles,  mais  encore  les  arséoiales,  les  phosphates,  les 
borates,  les  silicates  insolubles,  éprouvent  une  décomposition  plus 
ou  moins  complète  lorsqu'on  les  fait  bouillir  avec  une  solution  de 
carbonate  de  potasse  ou  de  soude. 

Voici  un  autre  ordre  de  faits.  Que  Ion  fasse  digérer  du  carbo- 
nate de  chaux  ou  du  carbonate  de  baryte  (sels  insolubles)  avec  une 
solution  d'acétate  ferrique  ou  de  chlorure  féerique,  il  se  dégagera 
de  l'acide  carbonique,  il  se  précipitera  de  l'hydrate  ferrique,  cl  la 
liqueur  tiendra  en  dissolution  des  acétates  on  des  chlorures  de  cal- 
cium on  de  barium.  Dans  cetlc  réaction  les  carbonates  de  baryte 

mêmes  :  ils  ont  décompose  totalement  un  sel  formé  par  un  ses- 
quioxyde,  cVsl-îi-diro  un  oxyde  faible,  sel  dont  la  solution  pré- 
sente d'ailleurs  une  réaction  acide.  L'acide  s'est  uni  à  la  base  la 
plus  forte,  quoique  celle-ci  ait  été  unie  à  de  l'acide  carbonique 
sous  forme  d'un  carbonate  insoluble.  Ou  connaît  d'autres  réactions 
de  ce  genre,  et  on  eu  tire  parti  dans  l'analyse. 

CAEUCTÈIIES  GÉNÉRIQUES  DES  SELS, 
l'our  terminée  cet  exposé,  il  nous  reste  ù  faire  connaître  les  ca- 

qnclles  on  reconnaît  les  acides  qui  les  tonnent.  Nous  y  joindrons 
l'indication  des  caractères  propres  a  reconnaître  le  chlore,  le 
brome,  l'iode  et  le  Ûuor  dans  les  composés  qu'ils  forment  avec  les 
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métaux,  composés  qui  se  rapprochent,  comme  on  sail,  par  leurs 
propriétés,  des  sels  proprement  dits. 

Chlorure».  —  Traités  par  l'acide  suifurique  concentré,  ils  déga- 
gent un  gaz  acide  répandant  a  l'air  des  fumées  blanches  (acide 
chlorhydrique). 

Leur  solution  donne  avec  l'azotate  d'argent  un  précipité  blanc, 
caillebolté,  se  colorant  a  la  lumière,  soluble  dans  l'ammoniaque, 
insoluble  flans  l'acide  a/olique,  mémeà  chaud. 

Bromures.  —  L'acide  suifurique  concentré  en  dégage  un  gaz  acide 
répandant  à  l'air  d'épaisses  fumées.  Ce  gaz  présente  une  coloration 
ronge  plus  ou  moins  foneéo.  C'est  un  mélange  de  brome  et  d'acide 
bromhydrïque. 

La  solution  d'un  bromure  donne  avec  l'azotate  d'argent  un  préci- 
pité blanc  jaunâtre,  se  colorant  à  !a  lumière,  insoluble  dans  l'acide 
azotique,  soluble  dans  l'ammoniaque,  mais  moins  facilement  que 
le  chlorure  d'argent. 

Lorsqu'on  ajoute  à  celte  solution  une  solution  de  chlore,  elle 
&e  colore  en  jaune  orangé  foncé,  le  brome  étant  mis  en  liberté.  Si 
l'on  agite  ensuite  cette  liqueur  avec  de  I'éther,  elle  se  décolore 
presque  complètement,  et  l'clhcr,  qui  s'empare  du  brome,  prend 
une  couleur  rouge. 

Iodurea.  —  L'acide  suifurique  concentré  les  décompose  en  met- 
tant de  l'iode  en  liberté  et  en  dégageant  de  l'acide  sulfureux.  Si  la 
température  s'élève,  l'iode  apparaît  en  vapeurs  violettes. 

Leur  solution  donne  avec  l'azotate  d'argent  un  précipité  jaune, 
insoluble  dans  l'acide  azotique  et  dans  l'ammoniaque,  qui  lui  fait 
prendre  une  teinte  blanche.  Additionnée  d'acide  azotique  et  légè- 
rement chauffée,  celte  solution  laisse  déposer  un  abondant  préci- 
pité noir  d'iode.  Le  chlore  y  fait  naître,  de  même,  un  précipité, 
en  mettant  l'iode  en  liberté.  Dans  les  solutions  très-étendues  rien 
ne  se  précipite,  mais  il  est  encore  facile  d'y  reconnaître  la  pré- 
sence de  ■  l'iode  en  opérant  de  la  manière  suivante  :  on  ajoute  à  la 
liqueur  une  Mikilifm  d'amidrm  et  puis  une  trace  de  chlore.  A  l'ins- 
tant on  voit  apparaître  une  coloration  bleue. 

Remarquons  que  pour  transformer  un  chlorure,  un  bromure  ou 
un  iodure  insoluble  eu  chlorure,  bromure  ou  iodure  soluble,  il 
suffit  de  le  calciner  avec  du  carbonate  de  soude. 

Fluorures.  —  Chauffés  dans  un  creuset  de  platine  avec  de  l'acide 
suifurique  concentré,  ils  dégagent  des  vapeurs  d'acide  fluorhy- 
drique  qui  attaque  le  verre  (page  194).  Les  fluorures  solubles  ne 
précipitent  pas  In  solution  d'azotate  d'argent.  Lorsqu'on  mélo  un 
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fluorure  avec  de  la  silice  et  qu'on  chauffe  ce  mélange  avec  de 
l'acide  sulfurique,  il  si'  déjuge  du  gaz  fluorure  de  silicium,  lequel, 
dirigé  dans  l'eau,  produit  un  dépôt  de  silice  gélatineuse. 

Aiotatea.  —  Déposés  sur  un  cfiarbon  incandescent,  les  azotates 
occasionnent  une  vive  déflagration,  en  activant  la  combustion 
du  charbon;  ils  fusent,  comme  on  dit. 

L'acide  sulfurique  concentré  en  chasse,  à  froid  déjà  et  plus  faci- 
lement à  chaud,  des  vapeurs  blanches  d'acide  azotique.  Mêlés  h  de 
la  limaille  de  cuivre  cl  traités  par  l'acide  sulfurique  concentré,  les 
azotates  laissent  dégager  des  vapeurs  rutilantes. 

Tous  les  azotates  neutres  sonlsolubles  dans  l'eau. 

Lorsqu'on  ajoute  à  une  solution  d'un  azotate  son  volume  d'acide 
sulfurique  concentré,  et  qu'on  introduit  dans  ce  mélange  un  cristal 
de  sulfate  ferreux,  celui-ci  se  colore  rap'demenl  en  brun  el  com- 
munique cette  couleur  à  la  liqueur  elle-même.  On  développe  la 
même  coloration  en  versant  gnulte  ù  goutlc  une  solution  d'un 
azotate  dans  une  solution  de  sulfate  de  fer  additionnée  d'acide  sul- 
furique pur.  Dans  celte  réaction,  qui  est  très-sensible,  l'acide  azo- 
tique est  réduit  par  le  sel  ferreux  à  l'état  de  bioxyde  d'azote,  lequel 
colore  l'excès  de  sel  ferreux  en  brun  (page  220). 

La  solution  d'un  azotate  additionnée  d'acide  sulfurique  décolore 
le  sulfate  d'indigo  lorsqu'on  porte  la  liqueur  à  l'ébollition. 

Azotltes.  —  Traités  par  l'acide  sulfurique  concentré,  ils  déga- 
gent immédiatement  des  vapeurs  rouges  d'acide  azoteux. 

Phosphata».  —  Lorsqu'on  traite  les  phosphates  par  l'acide  sul- 
furique concentré,  il  ne  se  manifeste  aucun  dégagement.  Intime- 
ment mêlés  avec  de  l'acide  borique  et  du  charbon,  et  chauffés 
ensuite  au  feu  de  forge,  les  phosphates  se  décomposent  el  émettent 
des  vapeurs  de  phosphore. 

Le  potassium  les  réduit,  à  chaud,  en  donnant  naissance  à  du 
phosphure  de  potassium,  reconnaissais  à  l'odeur  d'hydrogène 
phosphoré,  qui  se  manifeste  lorsqu'on  humecte  avec  de  l'eau  le 
résidu  de  la  calcinalion. 

Neutres,  ils  sont  insolubles  dans  l'eau,  à  l'exception  des  phos- 
phates alcalins  qui  s'y  dissolvent.  Ces  solutions,  additionnées  d'am- 
moniaque, forment  dans  la  solution  de  sulfate  de  magnésie  un 
précipité  blanc  greuu  de  phosphate  ammoniaco-magnésien. 

Lorsqu'on  ajoute  à  la  solution  d'un  phosphate  du  molybdate 
d'ammoniaque  et  quelques  goultes  d'acide  azotique,  et  qu'on 
chauffe,  il  se  forme  un  précipité  jaune  de  pbosphomolybdate  d'am- 
moniaque. Celle  réaction  est  des  plus  sensibles. 
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Les  phosphates  insolubles  dans  l'eau  se  dissolvent  dans  les 
acides  chlorhvdriquc  et  azotique  étendus.  Lorsqu'on  ajoule  à  la 
solution  d'un  phosphate  dans  l'acide  azotique  de  l'azotate  de  bis- 
muth, il  se  forme  un  précipité  blanc  de  phosphate  de  bismuth 
insoluble  dans  l'acide  azotique. 

On  pourra  distinguer  d'ailleurs  les  solutions  des  phosphates  de 
celles  des  pyrophosphates  et  des  raétaphosphates  il  l'aide  des  réac- 
tions que  nous  avons  indiquées  pages  249  et  230  en  traitant  de 
ces  acides. 

PhosphiWi.  —  Tous  ces  sels  retiennent  de  l'eau.  Ils  sont  tous 
décomposés  par  la  chaleur,  et  se  transforment  en  phosphates  en 
dégageant  un  mélange  d'hydrogène  et  d'hydrogène  phosphoré. 
Ils  sont  insolubles  dans  l'eau,  à  l'exception  des  phosphites  alcalins. 
Les  solutions  de  phosphites  alcalins  réduisent  les  sels  d'argent  et 
de  mercure. 

Hvpophosphites.  —  On  ne  connaît  aucun  hypophosphite  anhy- 
dre. Gomme  les  phosphites,  les  hypophnsphites  se  convertissent 
en  phosphates  par  l'action  de  la  chaleur,  en  dégageant  de  l'hy- 
drogène phosphoré.  Presque  tous  les  hypophosphites  sont  solu- 
bles  dans  l'eau.  Leurs  solutions  réduisent  non-seulement  les  sels 
d'argent  et  de  mercure,  mais  encore  ceux  de  cuivre. 

ArsoniatQB.  —  Chauffés  avec  de  l'acide  borique  et  du  charbon, 
les  arséniates  laissent  dégager  de  l'arsenic.  Ils  sont  insolubles  dans 
l'eau,  à  l'exception  des  arséniates  alcalins.  La  solution  de  ceux- 
ci  forme  dans  la  solution  de  sulfate  de  cuivre  un  précipité  blanc 
bleuâtre  d'arsénïate  de  cuivre,  et  dans  la  solution  d'azotate  d'ar- 
gent un  précipité  rouge  brique  d'arseniate  d'argent.  Ces  préci- 
pités n'apparaissent  que  dans  des  liqueurs  neutres. 

Anënltea.  —  Chauffes  au  rouge  au  fond  d'un  tube  de  verre,  ils  se 
convertissent  en  arséniates  et  donnent  un  sublime  miroitant  d'arse- 
nic ;  ils  donnent  de  même  un  anneau  arsenical  lorsqu'on  les  chauffe 
au  fond  d'un  tube  avec  de  l'acide  borique  et  du  charbon.  Projetés  sur 
un  charbon  rouge,  ils  laissent  dégager  l'odeur  alliacée  de  l'arsenic. 

Les  solutions  des  arsénites  alcalins  donnent  dans  la  solution  de 
sulfate  de  cuivre  un  précipité  vert  (vert  de  Scheele),  et  dans  celle 
de  l'azotate  d'argent  un  précipité  jaune  (arsénitc  d'argent).  Con- 
centrées, ces  solutions  laissent  déposer  de  l'aride  arsénieux,  lors- 
qu'elles sont  traitées  par  l'acide  chlorh)-drique;  étendues,  elles  ne 
sont  point  précipitées  par  cet  acide;  mais  la  liqueur  acide  est  dé- 
composée immédiatement  par  l'acide  sulfhydrique  et  donne  un 
précipité  jaune  floconneux  de  trisulfnre  d'arsenic  (orpiment). 
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Les  arséniales  et  les  arséniles  peuvent  Être  reconnus  à  l'aide  du 
l'appareil  de  Marsh  (page  :20C). 

Sulfates.  —  Aucun  signe  de  décomposition  ne  peut  se  manifes- 
ter lorsqu'on  traite  les  sulfates  par  l'acide  sulfurique  concentré. 
Lorsqu'au  les  l'h-nifTo  au  ronge  nve.r  de  l'aride  linéique,  ils  déga- 
gent de  l'acide  sulfurique,  ou  un  mélange  d'acide  sulfureux  et 
d'oxygène  si  la  température  est  trop  éîevée, 

lis  sont  tous  décomposés  lorsqu'on  les  calcine  avec  du  charbon. 
Ceux  qui  renferment  des  métaux  alcalins  laissent  un  résidu  de 
sulfure,  en  même  temps  qu'il  se  forme  de  l'oxyde  de  carbone 
(page  ,T,I">).  Les  sulfates  pont  solubles  dans  l'eau,  à  l'exception  de 
ceux  do  baryte,  de  slronliaue,  de  plomb;  celui  de  chaux  est  peu 
soluble. 

Les  solutions  des  sulfates  donnent  avec  l'azotate  de  baryte  un 
précipité  blanc  insoluble  dans  l'acide  azotique  ou  chlorhydriquc. 
Celte  insolubilité  du  sulfate  de  baryte  daim  [es  acides  dislingue 
ce  sci  des  phosphate,  arséniale,  arsénite,  borate  de  baryte,  insolu- 
bles, comme  lui,  dans  l'eau,  niais  solubles  dans  l'acide  chlorhy- 
driquc ou  azotique.  Le  sulfate  de  baryte  est  caractérisé  surtout 
par  sa  réduction  en  sulfure  par  le  charbon,  au  rouge.  On  constate 
la  formation  du  sulfure  en  humectant  le  résidu  avec  de  l'acide 
chlorhydriquc,  qui  en  d/'yap'  de  l'hydriiyoïu'  sulfuré,  reconnais- 
sable  à  son  odeur  et  à  son  action  sur  le  papier  imprégné  d'acétate 

Hyposulfatei.  —  Lorsqu'on  chauffe  les  hyposulfates,  ils  se  con- 
vertissent en  sulfates  en  laissant  dégager  de  l'acide  sulfureux. 
L'acide  sulfurique  en  chasse  l'acide  hyposulfurique,  et  si  l'on 
chauffe,  celui-ci  se  décompose  en  laissant  dégager  de  l'acide  sul- 
fureux. 

Les  solutions  des  hyposulfates  ne  précipitent  point  les  sels  de 

Sulfites.  —  On  les  reconnaît  facilement  à  l'effervescence  qui  se 
manifeste  lorsqu'on  les  traite  par  l'acide  sulfurique  concentré  :  le 
gaz  qui  se  dégage  est  de  l'acide  sulfureux,  reconnaissablc  il  son 

La  solution  des  sulfites  alcalins  neutres  forme  un  précipité  blanc 
dans  la  solution  d'azotate  de  baryte;  le  sultitc  de  baryte,  qui  se 
dépose,  se  dissout  complètement,  s'il  est  pur,  dans  l'acide  ehlor- 
hyiirique.  Ace  caractère  on  reconnaît  qu'il  est  exempt  de  sulfate, 
qui  est  insoluhle  dans  cet  acide. 

Hyposulfites.  —  Lorsqu'on  ajoute  de  l'acide  sulfurique  concen- 
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lté  dans  la  solution  d'un  hyposulute,  il  se  produit  un  dégagement 
d'acide  sulfureux  et  un  dépôt  de  soufre,  par  suite  de  la  décompo- 
sition de  l'acide  hypo  sulfureux  mis  en  liberté. 

Chlorates.  —  Projetés  sur  des  charbons  ardents,  les  chlorates 
fusent  comme  les  azotates.  Lorsqu'on  les  traite  par  l'acide  sulfu- 
rique  concentré,  ils  se  déroui posent  en  prenant  une  couleur  jaune 
foncé;  en  même  temps  il  se  défraie  un  gnt  jaune  verdAtre,  qui  est 
de  l'oxyde  de  chlore  et  qui  se  décompose  par  l'élévation  delà  tem- 
pérature. L'expérience  doit  être  faite  avec  précaution  el  sur  de 
petites  quantités  de  matière,  car  elle  est  souvent  accompagnée  de 
petites  détonations. 

Tous  les  chlorates  étant  solubles,  la  solution  de  chlorate  de  po- 
tasse ne  précipite  pas  les  sels  métalliques. 

Perchlorates.  —  Ils  fusent  sur  les  charbons  comme  leschlorates, 
mais  l'acide  sulfurique concentré, eu  lesdécomposant.neles colore 
pas  et  ne  donne  pas  naissance  à  un  jaune  :  l'acide  perchlorique 
est  simplement  mis  en  liberté  et  distille  lorsqu'on  élève  la  tempé- 
ra turc. 

Hypocblorites —Non-seulement  l'acide  sulfurique,  mais  même  les 
acides  faibles  les  décomposent  en  mettant  en  liberté  l'acide  hy- 
pochloreux,  facile  à  reconnaître  à  son  odeur  et  a  l'action  décolo- 
rante qu'il  exerce  sur  les  couleurs  d'origine  organique. 

Par  suite  de  l'intervention  de  l'acide  carbonique,  les  hypochlo- 
rites  eux-mêmes  ma  ni  l'est  eut  ee  pouvoir  décolorant  lorsqu'on  les 
expose  à  l'air. 

Borates.  —  Exposés  a  l'action  de  la  chaleur,  les  borates  fondent 
el  forment,  par  le  refroidissement,  des  verres  incolores  ou  colorés 
suivant  la  nature  de  l'oxyde.  Seuls,  les  borates  alcalins  sont  solu- 
bles; leur  solution  rom'entrée  donne  avec  l'acide  sulfurique  un 
précipité  d'acide  borique  qui  disparaît  lorsqu'on  chauffe,  et  qui  se 

Lorsque,  après  avoir  humecté  un  horale  avec  de  l'acide  sultu- 
rique,  on  délaye  la  masse  dans  l'alcool,  cl  qu'on  enflamme  celui-ci, 
il  brûle  avec  une  flamme  verte  sur  les  bords. 

Silicates.  —  Parmi  les  silicates  les  uns  sont  attaquables  par  les 
acides,  les  autres  ne  le  sont  pas. 

Traités  par  l'acide  chlorhydrique,  les  premiers  donnent  un  dé- 
pôt de  silice  gélatineuse.  L'acide  silicique  est  précipité,  de  même, 
sous  forme  de  gelée,  d'une  solution  concenlréc  d'un  silicate  al- 
calin. 

Tons  les  silicates,  lorsqu'on  les  chauffe  avec  de  l'acide  sulfurique 
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concentré  après  les  avoir  mélanges  intimement  avec  du  fluorure 
de  calcium,  laissent  dégager  un  gaz  incolore  fumant  à  l'air,  qui 
est  du  fluorure  de  silicium. 

Dirigé  dans  l'eau,  ce  gaz  occasionne  un  précipité  de  silice  géla- 
tineuse (page  361). 

Carbonates.—  Traités  par  l'acide  sulfuriquc,  ils  laissent  dégager 
un  gai  incolore,  incombustible,  éteignant  les  corps  en  combustion, 
troublant  l'eau  de  chaux. 

Parmi  les  carbonalcs  neutres,  les  carbonates  alcalins  sont  seuls 
solubles;  un  excès  d'acide  carbonique  dissout  les  carbonates  neu- 
tres insolubles,  tels  que  ceux  de  chaux,  de  baryte,  etc. 

SELS  AMMONIACAUX 

Nous  avons  déjà  fait  ressortir  l'analogie  qui  existe  entre  les  sels 
proprement  dils  et  les  combinaisons  que  forme  l'ammoniaque  avec 
les  acides.  Ces  combinaisons  se  rapprochent  des  sels,  et  particuliè- 
rement des  sels  alcalins,  non-seulement  par  leur  forme,  leur  solu- 
bilité dans  l'eau,  mais  encore  par  la  facilité  avec  laquelle  ils  se 
prêtent  aux  doubles  décompositions.  D'un  autre  coté,  les  corps 
qui  résultent  de  la  combinaison  de  l'ammoniaque  avec  les  acides 
chlorhydrique,  bromhydrique,  iodhydrique  sont  isomorphes  avec 
les  chlorure,  bromure,  iodure  de  potassium.  Lorsqu'on  verse  une 
solution  de  chlorhydrate  d'ammoniaque  dans  une  solution  con- 
centrée de  chlorure  de  platine,  on  obtient  un  précipité  jaune, 
tout  à  fait  analogue  à  celui  que  donne  le  chlorure  de  potassium 
dans  les  mêmes  circonstances.  Frappés  de  ces  analogies,  les  chi- 
mistes ont  cherché  à  exprimer,  par  des  formules  semblables,  la 
composition  de  tous  ces  corps,  et  ont  été  conduits  à  admettre 
dans  les  composés  ammoniacaux  l'existence  d'un  groupe  (AzH1) 
auquel  ficrzclius  a  donné  le  nom  d'ammonium.  Ce  groupe  est  ce 
qu'on  nomme  un  radical  composé.  Il  jonc  le  rôle  d'un  inélal,  mais 
on  ne  peut  l'isoler.  On  l'a  obtenu  en  combinaison  avec  le  mercure 
sous  la  forme  d'amalgame  d'ammonium  (page  237). 

Les  sels  ammoniacaux  sont  formés  par  des  hydracides  ou  par 
des  oxacides.  Les  premiers  sont  anhydres.  Ils  peuvent  Être  envi- 
sagés comme  des  combinaisons  binaires  d'ammonium  avec  le  ra- 
dical de  l'hydracide. 

AiH>  +  m  =  RCUriP  =  (AiHt)ni. 

Amm^iiigu..      Acide         CMorWnte  Chlornra 
chlorbjdrique.    d'ammoniaque.        d  Limmonium. 

Les  autres  renferment  toujours  les  éléments  d'un  équivalent 
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d'eau,  même  lorsqu'ils  sont  parfaitement  secs.  On  peut  les  envisa- 
ger comme  des  combinaisons  Je  l'oxacide  anhydre  avec  de  l'oxyde 
d'ammonium,  ou,  si  l'on  veut  éviter  l'hypothèse  dualistique,  comme 
des  acides  hydratés  dans  lesquels  l'hydrogène  est  remplacé  par  de 
l'ammonium  (voir  page  338). 

AiO5,H0    +  AiH3  =    Az05,AzH3,HO    =  AiO»,(AzHl)0. 

A  cilla  Ammoniaque.  Aïollla  Aiotila  ûVoijd» 

iioliqae.  d'amcaQDiiqoe.  d'iiumoniam. 

AiHO*,AsB)     =  Ai(Aï.H*)Os. 

Nous  allons  décrire  sommairement  les  principales  combinaisons 
que  l'ammoniaque  forme  avec  les  acides  minéraux, 

CHLOniïYDRATE  D'AMMONIAQUE  OU  CUtOMJilË  D' AMMONIUM. 
HCI.AïHJ  =  (AlH')CI. 

1-orsqu'nn  mélange  volumes  fgnnx  de  gaz  rhlorhydrique  el  de 
(raz  ammoniac  sur  la  cuve  a  mercure,  ils  disparaissent  l'un  et 
l'autre  pour  former  une  matière  blanche  pulvérulente  qui  est  le 
chlorhydrate  d'ammoniaque.  Ce  corps,  connu  vulgairement  sons  le 
utiin  de  sel  amiucimac,  riait  tiré  autrefois  de  l'Kgyptc,  <<ii  un  le 
préparait  en  sublimant  la  suie  provenant  de  la  combustion  de  la 
fiente  de  chameau.  Aujourd'hui,  la  plus  grande  partie  du  chlorhy- 
drate d'ammoniaque,  et  en  général  des  sels  ammoniacaux,  provient 
du  traitement  des  eaux  qui  se  condensent  pendant  la  distillation  de 
la  houille,  dans  les  usines  à  gaz.  Divers  procédés  sont  en  usage 
pour  le  traitement  de  ces  eaux,  qui  renferment  du  carbonate  d'am- 
moniaque. Un  des  plus  simples  consiste  à  les  distiller  avec  de  l'hy- 
drate de  chaux  et  a  recevoir  l'ammoniaque  dans  de  l'acide  chlor- 
hydrique.  On  obtient  ainsi  le  sel  ammoniac  cristallisé.  Pour  le 
purifier,  on  le  sublime  dans  des  bouteilles  de  grès. 

On  peut  aussi  employer,  pour  la  préparation  du  chlorhydrate 
d'ammoniaque,  les  liquides  aqueux  qui  passent  à  la  distillation, 
comme  produits  accessoires,  dans  la  fabrication  du  charbon  ani- 
mal ou  du  noir  d'ivoire,  et  eu  général  dans  la  calcinât  ion  des  ma- 
tières animales. 

Le  chlorhydrate  d'ammoniaque  sublimé  se  présente  sous  forme 
de  masses  compactes,  sonores,  d e mi -Iranspn renies,  otl'rant  une 
cassure  fibreuse  et  une  certaine  flexibilité.  Il  est  difficile  a  pulvé- 
riser. Fortement  chauffé,  il  se  volatilise  au-dessous  du  rouge  sans 
se  liquéfier  et  sans  se  décomposer.  Sa  densité  est  égale  a  1,50. 

Il  se  dissout  dans  son  poids  d'eau  bouillante  et  dans2,72  parties 
d'eau  ù  18°,7.  Par  le  refroidissement  d'une  solution  saturée  fi 
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chaud,  il  se  dépose  en  pelils  cristaux  agrégés  les  uns  aux  autres 
et  offrant  l'apparence  de  barbes  de  plume.  Les  cristaux  isolés 
constituent  des  octaèdres  réguliers.  En  présence  de  matières  étran- 
gères, le  chlorhydrate  d'ammoniaque  cristallise  quelquefois  en. 
cubes.  11  est  beaucoup  moins  soluble  dans  l'alcool  que  dans  l'eau. 

Le  sel  ammoniac  est  employé  en  médecine  comme  stimulant  et 
fondant. 

COMBINAISONS  DE  L'AMMONIAQUE  AVEC  l'uïuRUUÈKE  SirLFlllK. 

Lorsqu'on  mélange  dans  un  espace  refroidi  à  —  1B*  2  volumes 
de  gai  d'ammoniac  et  1  volume  d'hydrogène  sulfuré  parfaitement 
secs,  les  deux  gaz  se  combinent  pour  former  du  sulfhydrate  d'am- 
moniaque ou  sulfure  d'ammonium  IIS,AzH*  =  (AïH')S.  Ce  corps 
se  condense  sous  forme  de  lames  incolores  ou  d'aiguilles  blanches 
très-volatiles.  Il  se  décompose  très-facilement,  eu  dégageant  do 
l'ammoniaque,  lorsque  la  température  s'élève. 

Volumes  égaux  de  gaz  ammoniac  cl  d'hydrogène  sulfuré  se  con- 
densent en  un  corps  solide  volatil  qui  constitue  le  bi sulfhydrate 
d'ammoniaque  ou  sulfhydrate  de  sulfure  d'ammonium  SIlS.A-zH1 
=  HS,AzH*S.  Ce  corps  correspond  au  sulfhydrate  de  sulfure  de 
potassium. 

KI1S1     sulfhydrate  de  sulfure  de  potassium. 
[A/ll'JllS-  -niriiydriiti.'  Au  fulfuro  il'rniminnium. 

Ce  dernier  composé  se  forme  aussi  lorsqu'on  salure  une  solution 
aqueuse  d'ammoniaque  par  de  l'hydrogène  sulfuré.  Celle  solution 
constitue  un  liquide  à  peine  coloré  eu  jaune  lorsqu'il  est  récem- 
ment préparé.  Mais  lorsqu'il  est  exposé  au  contact  de  l'air,  il 
jaunit  par  suilc  de  la  formation  d'un  bisulfure  d'ammonium. 

s  Bhj!?,A*faS|  +  0  —  A*lù'?  *  II0' 

Lorsqu'on  partage  on  deux  parties  une  solution  aqueuse  d'am- 
moniaque, qu'on  fait  passer  dans  une  moitié  de  l'hydrogène  sul- 
furé, jusqu'à  refus,  et  qu'on  ajoute  ensuite  l'autre  moitié,  on  obtient 
une  solution  de  sulfhydrale  d'ammoniaque  ou  de  sulfure  d'ammo- 
nium, qui  est  un  réactif  très-fréquemment  employé  dans  les  labo- 
ratoires. Il  précipite  un  grand  nombre  de  solutions  métalliques  qui 
ne  sont  pas  précipitées  par  l'hydrogène  sulfuré.  Telles  sont  les  dis- 
solutions des  sels  de  fer,  de  cobalt,  de  nickel,  de  manganèse,  d'où 
le  sulfure  d'ammonium  précipite  des  sulfures  métalliques. 
SFeO'    +   S[AiH<)   =   S(AilH)0>    +  FeS. 

da  ftp,  d'ammonium.         d'UDmonEnm.  de  Ter. 
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D'autres  solutions  métalliques  sont  décomposées  par  le  sulfure 
d'ammonium  arec  dégagement  d'hydrogène  sulfuré  et  précipita- 
tion d'oxydes.  Tels  sont  les  sels  d'alumine  et  de  chrome.  Dans  ce 
cas  le  sulfure  d'ammonium  ou  sutfhydrate  d'ammoniaque  agit 
simplement  par  l'ammoniaque  qu'il  renferme  et  qui  précipite 
l'oxyde  métallique,  tandis  que  l'hydrogène  sulfuré  se  dégage.  Le 
sulfure  d'ammonium  est  aussi  employé  pour  dissoudre  certains 
sulfures  métalliques,  tels  que  ceux  d'antimoine,  d'élain,  d'or,  de 
platine,  avec  lesquels  il  se  combine  pour  former  des  sulfures  sotu- 
b!es  (page  3!M).  Cette  réaction  est  mise  a  profit  pour  séparer  ces 
sulfures  métalliques  d'autres  sulfures  qui  sont  insolubles  dans  le 
sulfure  d'ammonium.  Pour  faire  de  semblables  dissolutions,  on 
emploie  souvent  la  solution  de  sulfhydrate  de  sulfure  d'ammo- 
nium, colorée  en  jaune  par  son  exposition  a  l'air. 

azotate  d'ammoniaque. 
,A»0S,(A»H*)Q  =  Az(AiH*)0«. 

Pour  obtenir  ce  sel,  on  neutralise  une  solution  d'ammoniaque 
par  l'acide  azotique  étendu,  et  on  évapore,  La  liqueur,  convena- 
blement concentrée,  laisse  déposer,  par  le  refroidissement,  des 
prismes  incolores  à  six  pans,  terminés  par  des  pyramides  a  six 
faces.  L'azotate  d'ammoniaque  se  dissout  dans  son  poids  d'eau 
bouillante  et  dans  deux  parties  d'eau  froide.  En  se  dissolvant  dans 
l'eau,  il  produit  un  abaissement  notable  de  la  température.  Il  est 
insoluble  dans  l'alcool.  Il  possède  une  saveur  fraîche  et  piquante. 
Il  fond  vers  t08°  el  se  décompose  entre  238°  et  230°  en  eau  et  en 
protoxyde  d'azote  (page  217}.  Projeté  sur  une  plaque  de  porcelaine 
incandescente,  il  brûle  avec  une  llamme  jaune  pale. 

SULFATE  D'AMMONIAQUE. 
SOVAîWJO  =  S(AîH')0*. 

Ou  obtient  ce  sel  dans  les  arts  eu  Taisant  réagir  les  eaux  de  con- 
densation du  gaz,  qui  renferment  du  carbonate  d'ammoniaque, 
(page  455)  sur  du  plaire  ou  sulfate  de  chaux.  Il  se  forme  par  dou- 
ble décomposition  du  carbonate  de  chaux  insoluble  et  du  sulfate 
d'ammoniaque  qui  se  dissout.  On  concentre  celle  solution  par 
l'évaporalion,  et  l'on  obtient,  par  le  refroidissement,  des  cristaux 
colorés  par  des  matières  ^ri ml rn mi c>ii st-s.  Pour  les  purifier,  on 
leur  fait  subir  un  léger  grillage,  qui  détruit  ces  matières,  puis  on 
dissout  le  sel  dans  l'eau  el  on  le  fait  cristalliser  de  nouveau.  Un 
procédé  plus  simple  consiste  à  chauiler  les  eaux  de  condensation 
du  gaz  avec  de  la  chaux,  et  à  diriger  le  gaz  ammoniac  qui  se  dé- 
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gage  dans  de  l'acide  sulfuriquc  Étendu.  On  concentre  la  solution 
et  on  purifie  le  sel  déposé  en  lui  faisant  subir  un  léger  grillage  et 
une  ou  plusieurs  cristallisations  dans  l'eau. 

Le  sulfate  d'ammoniaque  cristallise  en  prismes  rhomboldaux 
droits,  inaltérables  à  l'air,  anhydres.  II  est  isomorphe  avec  le  sul- 
fate de  potasse.  Il  se  dissout  dans  deux  parties  d'eau  froide  et 
dans  une  partie  d'eau  bouillante.  Il  est  insoluble  dans  l'alcool. 
Lorsqu'on  le  chauffe,  il  fond  vers  140°  et  se  décompose  à  une 
température  plus  élevée,  en  dégageant  de  l'eau  et  de  l'azote  et  en 
donnant  un  sublimé  de  bisulfite  d'ammoniaque. 

PHOSPHATES  D'A  «MONTA  QUE. 

On  en  connaît  trois.  Lorsqu'on  décompose  le  phosphate  acide  de 
chaux  par  une  solution  de  carbonate  d'ammoniaque,  qu'on  sépare 
par  le  filtre  le  carbonate  de  chaux  précipité,  et  qu'on  évapore  la 
solution,  on  obtient  des  prismes  rhomboldaux  obliques  de  phos- 
ph  te  d'ammoniaque  neutre  : 

Ph01|H0tH'°  =  PûH(AiH')»OS. 
es  cristaux  possèdent  une  saveur  fraîche  un  peu  piquante.  Ils 
s 'effl  eu  rissent  a  l'air  en  perdant  de  l'ammoniaque.  Ils  se  dissol- 
vent dans  4  parties  d'eau  froide.  Lorsqu'on  fait  bouillir  la  solu- 
tion, elle  perd  de  l'ammoniaque  et  abandonne  alors,  par  la  con 
centralion  et  le  refroidissement,  des  octaèdres  à  base  carrée,  qui 
constituent  le  phosphate  d'ammoniaque  acide. 

Pb.O'jyïo0  =  PhHSAiH*)0». 

Enfin,  lorsqu'on  ajoute  de  l'ammoniaque  à  la  solution  du  sel  dit 
neutre,  il  se  forme  un  phosphate  1  ri  ammoniacal  qui  cristallise  dif- 
ficilement et  qui  renferme 

PhO',3AzH*0  =  PhfAiHW. 

Ces  trois  sels  peuvent  être  envisagés  comme  de  l'acide  phospho- 
rique  ordinaire  (tribasique)  PhH3Oa,  dans  lequel  un,  deux  ou  trois 
équivalents  d'hydrogène  ont  été  remplacés  par  un,  deux  ou  (rois 
équivalents  d'ammonium.  Lorsqu'on  les  chauffe  au  rouge,  ils  aban- 
donnent de  l'eau  el  de  l'ammoniaque,  et  laissent  de  l'acide  méla- 
phosphorique  qui  retient  une  petite  quantité  d'ammoniaque. 
carbonates  d'ammoniaque. 

On  obtient  un  seiquicarbonate  d'ammoniaque  SCO^SAzWO+SHO 
en  distillant  un  mélange  intime  de  chlorhydrate  d'ammoniaque  et 
de  craie  en  poudre.  L'opération  se  fait  dans  des  cornues  de  fonte 
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et  fournit  un  sublimé  blanc,  cristallin  cl  fibreux  qui  possède  une 
odeur  ammoniacale  très-prononcée.  Lorsqu'on  l'expose  à  l'air,  ce 
corps  dégage  de  l'ammoniaque  et  finit  par  se  convertir  en  une 
musse  puliérulenle  et  inodore  de  bicarbonate  d'arnni(i(uai]ue. 
Aussi  le  carbonate  d'ammoniaque  qu'on  se  procure  dnnstecom- 
nuTce  est-il  formé  par  un  niélanpj  de  sc;quir;irlionale  et  «1  ■-  bicar- 
bonate. Lorsqu'on  abandonne  pendant  longtemps  a  l'air  un  fragment 
lie  carbonate  d'ammoniaque,  il  finit  par  se  volatiliser  complète- 
ment. Pour  obtenir  le  sesquirarbonale  d'ammoniaque  pur  cl  en 
hr.inx  cristaux,  M.  H,  Duville  conseille  de  dissoudre  le  sel  du  com- 
merce dans  l'ammoniaque  concentrée  et  d'abandonner  la  liqueur 
à  elle-même.  11  s'y  dépose  des  prismes  droits  ù  base  rectangulaire, 
volumineux  et  transparents.  Us  renferment  2  équivalents  d'eau  de 
cristallisation.  Lorsqu'on  les  expose  à  l'air,  ils  deviennent  opaques 
et  se  convertissent  en  bicarbonate,  en  perdant  de  l'eau  et  de  l'am- 
moniaque. Le  sesquicarbonato  d'ammoniaque  se  dissout  dans 
4  parties  d'eau  froide.  Il  possède  une  saveur  urineuse  et  une  réac- 
tion alcaline. 

Pour  obtenir  à  l'étal  de  pureté  le  bicarbonate  d'ammoniaque, 
M.  H.  Deville  salure  par  de  l'acide  carbonique  une  solution  concen- 
trée de  se squï carbonate  d'ammoniaque.  11  se  dépose  des  prismes 
rhomboïdaux  droits  de  bicarbooate  d'ammoniaque  qui  renferment: 


Ce  sel  n'est  point  isomorphe  avec  le  bicarbonate  de  potasse  qui 
cristallise  en  prismes  rhoraboldaus  obliques. 

Le  carbonate  d'ammoniaque  se  forme  et  se  volatilise  lorsqu'on 
soumet  à  la  distillation  des  matières  organiques  azotées.  Il  se  con- 
dense quelquefois  sous  forme  de  cristaux;  le  plus  souvent  il  existe 
en  dissolution  dans  l'eau  qui  se  forme  et  se  condense  en  même 
temps.  L'esprit  de  corne  de  cerf  des  anciennes  pharmacopées  était 
une  solution  aqueuse  de  carbonate  d'ammoniaque,  colorée  par  des 
matières  empyreumatiques. 

POTASSIUM 

Le  potassium  a  été  découvert,  en  1K07,  par  sir  H.  Davy,  qui  l'a 
ulilenu  en  ili'rom  posait  rlmlr.ilr  de  punisse  par  une  pile  puissante. 
Gay-Lussac  et  Thenard  l'ont  préparé  plus  tard  en  réduisant  l'hy- 
drate de  potasse,  au  rouge  blanc,  par  le  fer  métallique. 

Le  procédé  qui  sert  aujourd'hui  a  la  préparation  du  polassium 


est  dù  à  M.  Bruuuer.  H  consiste  a  décomposer  lu  carbonate  de  po- 
tasse sec  par  le  charbon,  â  une  forte  chaleur  blanche. 

cC°h'K.?.  +cbab  =  o3™   +?  K; 

Pour  su  procurer  un  mélange  intime  de  carbonale  de  potasse  eL 
de  charbon,  il  suffit  de  calciner  en  vase  clos  de  la  crOinc  du  tartre 
(Larlrale  acide  du  potasse).  Lu  résidu  noir  est  mélangé  avec  une 
ccrlaîne  quanlilé  de  charbon  de  bois,  et  le  tout  est  inlroduit  dans 
un  vase  cylindrique  en  fer  forgé  A  (/îj.  HO)  dans  lequel  se  trouve 


vissé  un  boni  de  canon  de  fusil  qui  sert  de  tubulure.  On  chauffe 
le  vase  en  fer  dans  un  bon  fourneau  h  vent,  après  avoir  engagé  la 
tubulure  dans  un  récipient  en  fer  laminé  C.  Ce  récipient  a  la 
forme  d'une  boite  allongée  et  aplatie,  formée  de  deux  pièces  dont 
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ta  supérieure  C,  qui  sert  rte  couvercle,  s'emboîte  exactement  dans 
l'inférieure  C.  Les  deux  pièces  sont  maintenues  en  contact  a  l'aide 
d'une  vis  rte  pression,  et  constituent  alors  un  récipient  ouvert  à 
ses  deux  extrémités,  dont  l'une  se  termine  en  col  arrondi  pour 
pouvoir  s'adapter  au  tube  B.  Les  vapeurs  de  potassium  se  con- 
densent dans  ce  récipient  en  globules  ou  en  masses  irrégulières 
encore  imprégnées  de  charbon  et  d'une  substance  noire. 

Pour  le  purifier,  on  le  distille  diins  une  cornue  en  1er  et  on  le 
recueille  dans  un  récipient  en  enivre  rempli  d'huile  rte  naphtc. 

La  préparation  du  potassium  est  une  opération  dangereuse.  En 
effet,  elle  donne  lieu  à  la  Formation  rte  divers  produits  accessoires, 
parmi  lesquels  il  faut  signaler  uni1  matière  nuire  qui  fait  quelque- 
fois explosion  spontanément  lorsqu'elle  est  exposée  à  l'air. 

Propriétés  du  potassium.  —  Le  potassium  est  d'un  blanc  d'ar- 
gent et  possède  à  un  haut  degré  l'éclat  métallique;  mais  sa  surface 
brillante  se  ternit  rapidement  à  l'air.  A  lu  température  onlinaïre, 
il  est  mou;  lorsqu'on  le  refroidit  frôlement,  il  devient  dur  et  cas- 
sant. II  fond  à  ti2°5  (Bunsen).  A  la  température  rouge,  il  entre  en 
ébullition  el  peut  être  distillé.  Sa  vapeur  est  verte.  Sa  densité  est 
de  0,805  d'après  Gay-I,ussac.  et  Tlienarrt. 

Exposé  a  l'air,  il  en  attire  l'oxygène  avec  avidité,  en  mémo 
temps  qu'il  décompose  la  vapeur  aqueuse.  Lorsqu'on  chauffe  le 
potassium  a  l'air,  il  s 'enflamme.  Chauffé  avec  un  excès  d'oxygène, 
il  se  convertit  en  peroxyde  KO1  (Vernon  Harcourt). 

Le  potassium  réduit  la  plupart  des  corps  oxydés.  Il  décompose 
l'eau  a  la  température  ordinaire  en  dégageant  de  l'hydrogène;  et 
telle  est  l'énergie  de  cette  réaction  que  le  métal,  tournoyant  â  la 
surface  de  l'eau,  devient  incandescent  et  enllamme  l'hydrogène. 
Celui-ci  brûle  avec  une  flamme  violette;  quant  au  potassium,  il  se 
convertit  finalement  en  hydralc  de  potasse. 

HW   +   K  =  KHO*   +  H. 

Eto,        J'oMuiom.   ^lljdr»to  *  Hjdrogèilf. 

Lorsqu'on  fait  cette  expérience,  on  remarque  que  le  globule  in- 
candescent, après  avoir  tournoyé  sur  l'eau,  disparaît  subitement 
avec  explosion.  Celle-ci  est  déterminée  par  la  formation  subite 
rte  la  vapeur  d'eau  an  moment  nu  le  globule  iuejridcM'eut  de  po- 
tasse, qui  avait  pris  a  la  surface  du  liquide  la  Forme  sphéroïdalc, 
s'est  assez  refroidi  pour  entrer  en  contact  immédiat  avec  l'eau. 

Le  potassium  brûle  dans  le  chinre  en  se  transformant  en  chlorure. 

Il  peut  se  combiner  rtireelement  avec  l'oxyde  rte  earhone. 
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L'oxyde  de  potassium  anhydre  KO  esl  peu  connu.  On  l'obtient  en 
chauffant  l'hydrate  de  potasse  avec  du  potassium. 

RHO1    +  K   =   K*0*  +  H. 
Uyilraie     FolaMium.     Oiyil*  llïgrogèo*. 

C'est  une  poudre  grise  qui  ne  se  conserve  que  dans  des  lubes 
scellés  a  !a  lampe;  car  lorsqu'elle  resle  exposée  à  l'air  clic  en  attire 
l'humidité  et  se  convertit  en  hydrate  de  polassc. 

Le  peroxyde  de  potassium  KO1,  se  forme  lorsqu'on  chauffe  le 
potassium  dans  l'oxygène.  Il  esl  peu  important. 

HYDRATE   D'OSÏDE  DE  POTASSIUM  OU  DTDRATE  DE  POTASSE. 

KO,HO  =  KHO'. 

Ce  corps  constitue  la  pierre  à  cautère;  on  le  nomme  aussi  po- 
tasse causlique. 

Préparation.  —  On  prqiaiv  riiydralo  tU'  pnlasse  en  décomposant 
le  carbonate  de  poiasse  par  la  chaux.  A  cet  effet,  on  Fait  bouillir 
dans  une  marmite  en  foule  une  solution  de  1  partie  de  carbonate 
de  poiasse  dans  10  à  12  parties  d'eau,  et  on  ajoute  par  petites 
portions,  et  sans  interrompre  l'ébullition,  un  lait  de  chaux,  jus- 
qu'à ce  qu'une  petite  partie  de  la  liqueur  claire  no  fasse  plus 
effervescence  aïec  l'acide  chlorhydriquc.  A  ce  moment  on  relire 
la  marmite  du  feu,  et  l'on  verse  le  contenu  dans  des  pots  en  grès 
préalablement  chaulfés,  et  que  l'on  bouche  pour  y  laisser  reposer 
la  liqueur,  pendant  quelques  heures,  à  l'abri  du  contact  de  l'air. 
Le  carbonate  de  chaux  s'étant  déposé,  on  décante  la  liqueur  claire 
et  on  l'évaporc  rapidement,  dans  une  marmite  en  fonte,  ou  mieux 
dans  une  bassine  en  argent.  Lorsque  toute  l'eau  a  6lè  chassée,  la 
potasse  entre  en  fusion.  On  la  coule  dans  un  vase  en  fonte  ou  en 
argent  ou  dans  une  lingotiere  (fig.  00),  où  elle  se  solidifie  en  bâtons 
qui  constituent  la  pierre  à" cautère. 

La  potasse  ainsi  préparée  porte  le  nom  de  potasse  à  la  chaux  : 
elle  n'est  point  pure  et  renferme  toujours  de  la  chnux  et  du  carbo- 
nate de  polassc  qui  s'est  formé  pendant  l'cvaporalion  de  la  lessive. 
En  outre,  si  le  carbonate  de  poiasse  qu'on  a  employé  renfermait 
du  suirale  cl  du  chlorure,  ce  qui  arrive  souvenl,  on  retrouve  ces 
sels  dans  la  potasse  caustique. 

Purification  de  l'hydrate  de  potasse.  —  Si  on  laisse  refroidir  et 
reposer  pendant  quelque  temps  une  lessive  de  potasse  caustique 
fortement  concentrée  par  l'évaporalion,  le  sulfate  et  le  chlomro 
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qu'elle  peut  renfermer  se  déposent  eu  grandi?  partie.  Mais  ce  n'est 
là  qu'au  procédé  imparfait  de  purification.  Pour  débarrasser  la 
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potasse  a  la  chaux  de  toutes  les  matières  étrangères  qu'elle  ren- 
ferme, on  la  traite  par  l'alcool.  Ce  liquide  la  dissout  cl  laisse  les 
compnsés  calcaires  et  les  sels  de  potasse.  On  décante  la  solution 
alcoolique  transparente  cl  on  la  soumet  à  la  distillation  dans  une 
cornue,  jusqu'à  ce  qu'on  ait  retiré  les  2/3  environ  de  l'alcool.  Un 
achève  l'évaporation  dans  une  bassine  en  argent  I  ■  liqueur  se 
colore  d'abord,  et  celle  coloration  est  due  à  la  transformation 
de  l'alcool,  sous  la  double  influence  de  l'alcali  cl  de  l'air,  en  un 
acide  organique  brun;  mais  au  mnmenl  où  la  potasse  e utre  en 
fusion,  celle  matière,  se  rharhnnne  en  formant  de  l'acide  carbo- 
nique qui  reste  uiri  à  la  potasse  devenue  incolore.  On  coule  celle-ci 
dans  une  bassine  en  argon  t,  où  elle  se  solidifie,  el,  après  l'avoir  divi- 
sée en  fragments,  on  l'enferme  dans  des  flacons  bien  bouchés. 

11  est  important  défaire  remarquer  que,  dans  la  préparation  de  la 
potasse,  il  est  essentiel  de  dissoudre  le  carbonate  dans  une  grande 
quantité  d'eau  ;  car  ce  sel  n'est  décomposé  par  la  chaux  qu'au  sein 
de  liqueurs  étendues.  Il  y  a  plus,  la  potasse  concentrée  enlève 
l'acide  carbonique  presque  ioul  entier  au  carbonate  de  chaux. 

La  potasse  purifiée  par  dissolution  dans  l'alcool  porte  le  nom  de 
potatse  à  l'alcool. 

Propriété!  de  l  hydrate  de  potasse.  —  A  l'état  de  pureté,  cet  hy- 
drate constitue  des  masses  Manches,  opaques,  a  cassure  cristal- 
line. $,i  densité  est  d'environ  2,1.  Il  furid  au  rouge  sombre  et  se 
volatilise  à  la  chaleur  blanche.  Récemment  chauffé  au  rouge, 
il  possède  une  composition  représentée  par  la  formule  KO, 110 
—  KU0!. 
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Exposé  à  l'air,  l'hydrate  de  potasse  en  attire  l'humidité  et 
l'acide  carbonique,  et  tombe  bientôt  en  déliquescence.  11  se  dis- 
sout dans  l'eau  avec  une  facilité  extrême  et  avec  dégagement  de 
chaleur.  Si  l'on  fait  dissoudre  de  la  potasse  dans  uns  petite  quan- 
tité d'eau  chaude  et  qu'on  laisse  refroidir  et  reposer  pendant  quel- 
que temps  la  solution  dans  un  vase  bouché,  il  s'y  forme  des  cristaux 
qui  constituent  un  autre  hydrate  KO.SHO  =  RHO'  -j-  4H0.  Ces  cris- 
taux se  dissolvent  dans  l'eau  en  donnant  lieu  à  un  abaissement  de 
température.  Ils  s  Vf  fleurissent  dans  le  vide  sec,  perdent  de  l'eau 
et  se  transforment  en  un  autre  hydrate  qui  parait  renfermer 
2KHC  +  HO. 

La  solution  de  potasse  caustique  verdit  le  sirop  de  violette,  bru- 
nit la  couleur  jaune  du  curcuma  et  ramène  au  bleu  la  teinture  de 
tournesol  rougic  par  les  acides. 

Action  de  la  potasse  sur  l'économie  animale.  —  La  potasse  pos- 
sède une  causticité  extrême.  C'est  un  des  poisons  corrosifs  les  plus 
énergiques  que  l'on  connaisse.  Mise  en  contact  avec  la  peau,  elle 
la  ramollit  et  la  détruit.  C'est  sur  celle  propriété  que  se  fonde  son 
emploi  en  chirurgie  pour  l'établissement  de  cautères. 

L'action  de  la  potasse  sur  les  muqueuses  est  encore  plus  rapide. 
Introduit  dans  la  bouche,  l'alcali  détruit  et  fait  disparaître  instan- 
tanément l'épithélium  cl  met  à  nu  la  muqueuse  elle-même,  qui 
rougit  vivement.  Un  contact  prolongé  pendant  quelques  instants 
donne  lieu  à  des  perforations  de  la  muqueuse  et  fait  apparaître 
des  ulcérations.  Beaucoup  de  chimistes  ont  pu  constater  ces  désor- 
dres sur  eux-mêmes;  car  en  transvasant  la  potasse  à  l'aide  de 
pipettes  ou  en  l'aspirant  dans  des  boules  de  Liebig,  ils  sont  ex- 
posés a  en  faire  entrer  de  petites  quantités  dans  leur  bouche. 

Lorsqu'elle  pénètre  dans  l'estomac,  la  potasse  perfore  rapide- 
ment cet  organe. 


DE  POTASSICH. 

On  en  connaît  cinq,  savoir  :  , 

le  monosullure  de  polassium  KS    correspondant  au  proloxvdc  KO, 

le  bisulfure  

le  trisulfurc  KSS 

le  telrnsulturu  KS1  correspondant  au  pcroiydc  KO1, 

le  pentasuifure  KS:>  Correspondant  nu  sulfate  de  po- 
lassc  RSO». 

Monosulfure  de  potassium.  —  Ou  l'obtient  cd  chauffant  du  sulfate 
de  potasse  dans  un  creuset  bnisqué,  A  la  température  rouge,  loul 
l'oxygène  du  sulfate  est  enlevé  par  le  rharbon  sous  forme  d'oxyde 
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de  carbone,  et  il  se  l'orme  du  sulfure  de  potassium  qui  reste  dans 
la  brasque  du  creuset  sous  forme  d'une  masse  rouge  foncé.  Mais 
ce  produit  n'est  point  pur  :  il  esi  mêlé  do  polvsulfurc  et  de  potasse 
libre. 

Si  l'on  calcine,  à  l'abri  du  contact  de  l'air,  un  mélange  intime 
de  27,3  parties  de  sulfate  de  potasse  et  de  15  parties  de  noir  de 
fumée,  il  se  forme  du  monosulfure  de  potassium  qui  resle  dissé- 
miné el  divisé  dans  la  masse  du  charbon  en  excès.  Dans  cet  état, 
le  sulfure  de  potassium  attire  l'oxygène  avec  une  telle  avidité, 
que  le  produit,  projeté  dans  l'air,  s'enflamme.  On  lui  a  donné  le 
nom  de  pyrophore  de  Gay-Lussao.  Le  monosulfnre  de  potassium 
esl  très-soluble  dans  l'eau.  II  est  même  déliquescent.  On  peut  pré- 
parer la  snlulion  en  divisant  en  deux  parties  égales  une  solution 
dp  potasse,  saturant  une  partie  p.-ji-  l'iivilnifii  ne  sulfuré  cl  ajoutant 
ensuite  l'autre  partie.  Le  sull'hydrate  de  sulfure  de  potassium  formé 
est  ramené,  par  la  potasse  en  excès,  à  l'élat  de  sulfure  de  potas- 

KS.HS   +   KO.HO  =.  SKS    +  £110. 

■„  !  .,!,..(..  U,,]rart  Sultn.E 

du  golforo         de  polive.     de  paLuiiam. 

La  solution  du  monosulfure  de  potassium  possède  une  saveur  a 
la  fois  alcaline  cl  hépatique.  Récemment  préparée,  elle  est  inco- 
lore. Elle  ramène  au  bleu  le  papier  de  tournesol  rougi.  Convena- 
blement évaporée,  elle  donne  des  cristaux.  Exposée  à  l'air  elle  en 
attire  l'oxygène  et  jaunit.  Elle  dissout  les  sulfures  d'arsenic,  d'an- 
timoine, d'élain.  Les  acides  la  décomposent  en  dégageant  de  l'hy- 
drogène sulfuré  et  sans  former  un  dépôt  de  soufre.  Cependant,  le 
monosulfure  de  potassium  obtenu  par  la  voie  sèche  n'est  jamais 
assez  pur  pour  que  sa  solution  ne  se  (rouble  pas  par  l'action  des 
acides  :  il  contient  généralement,  comme  nous  l'avons  fait  remar 
quer,  une  petite  quantité  de  sulfures  plus  élevés. 

On  peut  obtenir  ces  derniers  en  chauffant  le  monosulfure  de  po- 
tassium avec  1,  2,  3  ou  4  équivalents  de  soufre. 

TriEulfnre  de  potassium.  — 11  se  forme  lorsqu'on  dirige  la  vapeur 
du  sulfure  de  carbone  sur  du  carbonate  de  potasse  chauffé  au 
rouge  (Berzelius). 

Pentasnlfure  de  potassinm.  —  C'est  le  plus  important  de  tous  les 
polysulfures  de  ce  métal.  On  peut  l'envisager  comme  du  sulfate  de 
potasse  dont  tout  l'oxygène  a  été  remplacé  par  du  soufre.  Il  se 
forme  lorsqu'on  fond  du  carbonate  de  potasse  avec  des  fleurs  de 
soufre.  Berzelius  recommande  de  prendre  <J\  parties  de  soufre 
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pour  100  de  carbonate.  La  fusion  se  fait  dans  un  creuset  couvert. 
L'acide  carbonique  se  dé^iiie:  l'oxygène  (l'une  parlie  de  la  potasse 
se  porle  sur  une  partie  du  soufre  pour  former  de  l'acide  hyposul- 
fureux,  si  la  température  n'a  pas  été  élevée  au-dessus  de  250°,  de 
l'acide  sulfui'ique,  si  l'on  a  porté  la  masse  au  rouge.  Le  penlasul- 
fure  de  potassium  qui  résulte  de  cette  opération  est  donc  mê- 
lant,'*' SI  >1  de  l'hvpijsulfilc.  soil  il  du  sulfate  dépotasse.  On  donne  à 
ce  mélange  le  nom  de  foie  de  soufre  (hepar  sulphuris).  Les  réactions 
suivantes  donnent  naissance  à  ce  produit. 

3(CO*-,KO)    +    12S   —   3CO"-    -f-    2KS5    +  S!Ol,KO. 

4(COi,KO)   4-    idS   =    4t:0J    +    3KSS    +  SW.KO. 

Carbon. le       '  ^l>inu>«l[ur>  ^Saft.lc 

Récemment  préparé,  le  foie  de  soufre  constitue  une  masse  brun 
rouge.  Expose  longtemps  à  l'air  humide,  il  se  convertit  en  hvpo- 
sulfile  et  carbonale  de  potasse,  en  même  temps  que  du  soufre  esl 
mis  en  liberté.  Il  se  dissout  complètement  dans  2  parties  d'eau  en 
formant  une  solution  jaune  foncé.  Traitée  par  les  acides,  cette  so- 
lution laisse  dégager  de  l'hydrogène  sulfuré  et  forme  un  lait  de 
soufre. 

On  peut  préparer  une  solution  de  pentasulfure  de  potassium  mé- 
langé d'hyposullitc  de  potasse  en  faisant  bouillir  de  la  potasse  caus- 
tique avec  un  excès  de  fleurs  de  soufre.  La  liqueur  filtrée  est  jaune 
brun. 

Le  foie  de  soufre  est  employé  en  médecine,  principalement  pour 
l'usage  externe.  On  l'administre  souvent  en  bains. 

Il  constitue,  ainsi  que  tous  les  sulfures  alcalins,  un  poison  des 
plus  violents.  Ces  préparations  exercent  une  action  à  la  fois  locale 
cl  générale.  Elles  possèdent  une  certaine  causticité.  I>'un  autre 
côté,  absorbées  et  portées  dans  le  torrent  de  la  circulation,  elles 
agissent  à  la  manière  de  l'hydrogène  sulfure,  c'est-à-dire  en  alté- 
rant la  composition  du  sang.  Il  esl  à  remarquer  d'ailleurs  que  ce 
gaz  peut  être  formé  dans  l'estomac  par  l'action  des  sucs  acides  de 
cet  organe  sur  le  sulfure  ou  polysulfure  de  potassium. 

SULFUÏDHATE  OE  SULFCHE  DE  POTASSIUM. 

Ce  corps  constitue  un  sulfosel  dont  l'acide  est  l'hydrogène  sul- 
furé, la  base  le  sulfure  de  potassium.  On  l'obtient  en  faisant  pas- 
ser jusqu'il  refus  un  courant  d'hydrogène  sulfuré  dans  la  potasse 
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caustique.  La  liqueur,  évaporée  lentement  dans  un  courant  de  gaz 
sulfhydrique,  laisse  déposer  des  cristaux  incolores  qui  renferment 
KHS  —  KS,HS. 
On  voit  que  ce  corps  correspond  à  l'hydrate  de  potasse 

hllfi-  =  KO.HO. 

Pour  l'obtenir  a  l'état  de  pureté,  il  convient  d'opérer  à  l'abri  du 
contact  de  l'air. 

CHLORURE  nE  POTASSIUM. 

KCL 

On  obtient  ce  sel,  dans  les  arts,  comme  produit  accessoire  de  plu- 
sieurs opérations,  entre  autres  de  (.elles  qui  ont  pour  objet  !e  trai- 
tement des  cendres  de  varechs,  traitement  qui  fournit  aussi  l'iode 
et  l'iodurc  de  potassium.  On  est  parvenu  récemment  à  extraire  ce 
sel  des  eaux-mères  des  marais  salants,  où  il  existe  à  l'état  de  chlo- 
rure double  de  potassium  et  de  magnésium  (llalard).  Il  cristallise 
en  cubes  transparents,  anhydres.  Il  fond  au  rouge  sans  se  décom- 
poser, et  se  volatilise  au  roufîe  blanc  il  se  dissout  dans  3  parties 
d'eau  ù  15°,  et  dans  un  peu  moins  de  son  poids  d'eau  bouillante. 
Il  est  peu  so lubie  dans  l'alcool.  lin  se  dissolvant  dans  l'eau,  il 
lionne  lieu  à  un  abaissement  uotalilf  di>  Icniiu-iaLuriv 

Le  chlorure  de  potassium  a  été  employé  en  médecine  :  on  le 
nommait  autrefois  sel  fébrifuge  de  Sytvius. 

BllOSUinE  DE  POTASSIUH. 

KRr. 

On  le  prépare  par  l'action  du  brume  sur  la  potasse,  par  un  pro- 
cédé analogue  a  celui  qu'on  décrira  plus  loin  pour  l'induré.  11  cris- 
tallise en  cubes  incolores  et  anhydres,  Irès-soluliles  dans  l'eau, 
beaucoup  moins  soluldcs  dans  l'alcool,  fusibles  au  rouge,  doués 
d'une  saveur  salée  et  piquante. 

Le  bromure  de  potassium  est  administré,  à  l'intérieur,  en  solu- 
tion. On  s'en  sert  aussi  pour  l'usage  externe  sous  Corme  de  pom- 
made. 


On  peut  suivre  divers  procédés  pour  la  préparation  de  ce  com- 
posé, si  important  par  l'usage  qu'on  eu  l'ait  en  médecine. 

1.  On  ajoute  de  l'iode  en  poudre  a  de  la  potasse  caustique  jus- 
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qu'à  ce  qu'elle  soit  complètement  neutralisée.  Le  moindre  excès 
d'iode  se  manifeste  par  la  coloration  brune  de  la  liqueur.  On  rend 
celle-ci  incolore  en  y  ajoutant  quelques  gouttes  de  potasse,  on 
l'évaporé  à  siecilé  et  on  porte  le  résidu  au  rouge.  Celle  dernière 
opération  a  pour  Lut  de  détruire  l'iuihile  qui  sVst  formé  en  même 
temps  que  l'iodure.  En  reprenant  la  masse  par  l'eau  bouillante  et 
en  concentrant  la  solution,  on  obtient,  par  le  refroidisse  m  ent,  de 
beaux  cristaux  cubiques  d'iodure  de  potassium. 

2.  On  introduit  dans  30  parties  d'eau  distillée  .']  parties  d'iode, 
et  puis,  par  petites  portions,  I  partie  de  limaille  de  fer,  jusqu'à  ce 
que  tout  l'iode  soil  dissous  et  que  la  liqueur,  d'abord  colorée  en 
brun,  soit  devenue  verle.  On  filtre,  on  lave  le  dépôt  et  on  précipite 
la  liqueur  avec  une  solution  de  carbonate  de  potasse  pur  (environ 
2,2  parties).  Il  se  forme,  par  double  décomposition,  du  carbonate 
de  fer  qui  se  précipile,  et  de  l'iodure  de  potassium  qui  reste  en  so- 
lution. On  fait  bouillir,  on  filtre,  on  lave  le  dépôt  et  on  évapore  la 
solution.  L'iodure  de  potassium  cristallise. 

Préparé  par  ce  procédé,  il  est  quelquefois  coloré  en  jaune  par 
des  traces  de  fer. 

L'iodure  de  potassium  cristallise  en  c  ubes  incolores,  non  trans- 
parents, et  offrant  l'aspect  et  l'éclat  de  la  porcelaine.  Il  est  anhydre. 
Au  rouge,  il  fond  sans  se  décomposer.  Sa  saveur  est  salée  et  Acre. 
100  parties  d'eau  à  18°  dissolvent  I AS  parties  d'iodure  de  potassium. 
Il  se  dissout  dans  moins  de  la  moitié  de  son  poids  d'eau  bouillante. 
11  est  soluble  dans  environ  G  fois  son  poids  d'alcool.  Une  solution 
aqueuse  qui  renferme  A  parties  d'iudure  dissout  it  parlies  d'iode, 
en  se  colorant  en  brun.  Celle  liqueur  constitue  l'iodure  de  potas- 
sium ioduré. 

L'iodure  do  potassium  est  un  di  s  médicaments  les  plus  précieux. 
On  l'administre  ordinairement  en  solution  aqueuse,  quelquefois 
sous  forme  de  pommade  pour  l'usage  externe.  On  en  donne  jus- 
qu'à 8  el  10  grammes  par  jour.  Il  est  absorbé  li  és -rapidement,  et 
au  bout  de  quelques  minutes  on  le  trouve  dans  les  urines. 

L'iodure  de  potassium  est  quelquefois  impur.  On  le  Irouve  mé- 
langé avec  du  chlorure  de  potassium  ou  de  sodium.  Il  peut  con- 
tenir du  bromure  de  potassium,  de  l'iodaie  de  potasse,  du  car- 
bonate de  potasse. 

Pour  reconnaître  la  présence  des  chlorures,  on  ajoute  à  la  solu- 
tion de  l'azotate  d'argent  et  de  l'ammoniaque.  Il  se  précipite  de 
l'induré  d'ui^i'iil,  insoluble  dans  l'uiuiuisiiiaifue.  La  solution  am- 
moniacale; filtrée  el  neutralisée  par  l'acide  azotique,  donne  un  pré- 
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cipité  de  chlorure  d'argent,  solublc  dans  l'ammoniaque,  comme 
ou  sait. 

Pour  reconnaître  la  présence  du  bromure  de  potassium,  M.  Per- 
sonne conseille  d'ajouter  a  la  solution  impure  de  l'iodurc  un  excès 
de  sulfate  cuivrique,  et  d'y  faire  passer  ensuite  un  courant  de  gaz 
sulfureux.  Par  ce  moyen,  tout  l'iode  est  précipité  à  l'étal  d'iodure 
cuivreux,  que  l'on  sépare  par  le  filtre.  On  fait  bouillir  la  liqueur 
filtrée  pour  chasser  l'acide  sulfureux,  et  après  l'avoir  laissée  refroi- 
dir, on  la  traite  par  le  chlore  et  l'élher,  comme  il  a  été  dit  page  182. 
On  peut  séparer  le  carbonate  et  l'iodatc  de  potasse  de  l'iodure 
en  traitant  le  mélange  par  l'alcool  faible,  qui  ne  dissout  point  les 
deux  premiers  sels. 

CARBONATES  DE  POTASSE. 

On  en  connaît  deux,  un  carbonate  neutre  et  un  bicarbonate.  Le 
carbonate  neutre  CKO3  =  C03,K0  peut  s'extraire  des  cendres  du 
bois  et  en  général  des  végétaux  terrestres;  la  lessive  de  ces  cen- 
dres, évaporée  a  sicciié,  donne  un  produit  brun  déliquescent,  connu 
sous  le  nom  de  salin.  Calciné  à  l'air,  ce  produit  devient  incolore 
et  constitue  ce  qu'on  nomme  la  potasse  perlasse.  Suivant  leur  ori- 
gine, on  distingue  les  potasses  d'Amérique,  de  Itussie,  des  Vosges. 

Ces  produits  m'  constituent  pas  iln  eai'liouate  de  pulasse  pur.  Ce 
sel  y  est  mêlé  de  chlorure  de  potassium,  de  sulfate  de  potasse  et 
d'une  petite  quantité  de  silicate.  Lorsqu'on  traite  ce  mélange  par 
une  petite  quantité  d'eau,  on  dissout  principalement  le  carbonate, 
les  autres  sels  étant  moins  solubles  que  lui. 

L'industrie  moderne  est  parvenue  à  retirer  du  carbonate  de  po- 
tasse, en  quantités  notables,  des  vinasses  provenant  de  la  distilla- 
tion des  mélasses  fermrntées  de  betterave  (llubrunfaut). 

Le  suint  de  la  laine  des  montons  est  devenu  aussi  une  source  de 
carbonate  de  potasse.  En  évaporant  les  eaux  de  suint  et  en  calci- 
nant le  résidu,  on  obtient  une  masse  noire  dont  l'eau  extrait  du 
carbonate  de  potasse  (  Ma  u  me  né). 

Pour  obtenir  le  carbonate  de  potasse  h  l'état  de  pureté,  on  décom- 
pose par  la  chaleur  le  lai  li  ate  acide  de  potasse  ou  crème  Oc  tartre. 
Il  reste  un  mélange  de  carbonate  de  potasse  et  de  charbon  qu'on 
épuise  par  l'eau  bouillante.  La  liqueur  filtrée  est  évaporée  à  sic  ci  té. 

Lorsqu'on  projette  dans  une  bassine  en  fonte  dont  le  fond  a  été 
rougi  au  feu,  un  mélange  intime  de  parties  égales  de  crOme  de 
Luire  et  d'azotate  de  potasse,  on  observe  une  vive  déflagration,  cl 
l'on  obtient  un  produit  noir  connu  sous  le  nom  de  flux  noir.  Dans 
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cette  opération,  l'oxygène  de  l'azotate  de  potasse  brûle  une  partie 
du  charbon  de  l'acide  larlrique.  Il  se  forme  du  carbonate  de  po- 
tasse qui  reste  mélangé  à  un  excès  de  charbon.  Le  produit  ren- 
ferme en  outre  une  petite  quantité  de  cyanure  de  potassium  C'ÀzK. 

Tout  le  charbon  de  l'acide  tarlrique  esl  brûlé  lorsqu'on  fait  dé- 
flagrer  un  mélange  de  1  partie  de  crème  de  tartre  cl  de  2  parlies 
d'azotate  de  potasse.  On  obtient  alors  le  flux  blanc.  C'est  un  mé- 
lange de  carbonate  et  d'azolite  de  potasse. 

On  obtient  du  carbonate  de  pillasse  parfaitement  pur  en  calci- 
nant, dans  un  creuset  d'arpent,  du  bioxalalc  de  potasse  pur  (sel 
d'oseille).  On  reprend  par  l'eau  le  résidu  de  la  ealeination,  on  filtre 
et  on  évapore  a  siecilé. 

A  i'état  soc,  le  carbonate  de  potasse  constitue  une  masse  blanche 
pulvérulente.  Il  possède  une  réaction  fortement  alcaline  el  une  sa- 
veur caustique,  il  fond  au  ronge,  sans  se  décomposer.  Il  esl  déli- 
quescent et  se  dissout  dans  son  poids  d'eau  à  la  température  ordi- 
naire. L'alcool  ne  le  dissout  pas.  Lorsqu'on  concentre  fortement  sa 
solution  aqueuse  et  qu'un  laisse  refroidir,  il  s'en  dépose  des  cris- 
tan*  qui  renferment  20  pour  cent  d'eau,  el  dont  la  composition 
esl  ordinairement  représentée  par  la  formule  COs,KO  -t-  2HO  (voir 
la  page  410  pour  la  composition  des  carbonates).  Quoique  moins 
caustique  que  la  potasse,  le  carbonate  de  polassc  constitue  un 
poison  irritant  énergique. 

Le  bicarbonate  de  potasse  2t;(>î,KI),[l(i  se  dépose  en  cristaux 
lorsqu'on  sature  par  un  courant  d'acide  carbonique  une  solution 
de  1  partie  de  carbonate  de  potasse  dans  -i  à  ,'i  parties  d'eau. 

Le  bicarbonate  cristallise  en  prismes  rhomboldau»  obliques.  Ces 
cristaux  ne  sont  pas  déliquescents.  100  parlies  d'eau  en  dissolvant 

bleu  le  papier  de  tournesol  rougi  et  possède  une  saveur  faiblement 
alcaline.  Elle  ne  donne  point  de  précipité  dans  la  solution  de  sul- 
fate de  magnésie.  Soumise  a  une  ébullilion  prolongée,  elle  perd  la 
moitié  de  son  acide  carbonique,  el  le  bicarbonate  est  ramené  à 
l'état  de  carbonate. 


SK0*=SOî,K0. 

Ce  sel  était  désigné  autrefois  snus  le  nom  de  sel  potychreste  de 
Glaser,  sel  de  daobus,  tarlre  vitriolé.  C'est  un  des  sels  qu'on  retire 
des  cendres  de  varechs,  tl  se  forme  lorsqu'on  traite  le  salpêtre  par 
l'acide  sulfuriquc,  en  vue  de  la  préparation  de  l'acide  azotique. 
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Il  cristallise  ordinairement  en  prismes  hexagonaux  courts,  ter- 
minés par  un  poïntcmcnt  à  siï  faces  et  appartenant  an  type  du 
prisme  rhombotdal  droit.  11  est  anhydre.  100  parties  d'eau  en  dis- 
solvent 8,3G  parties  a  0°,  e!  2S,77  parties  à  100°.  Le  sulfate  de  po- 
tasse esl  donc  peu  soluble  dans  l'eau  froide.  11  est  insoluble  dans 
l'alcool.  Sa  saveur  est  amêrc  et  désagréable.  En  ce  qui  concerne 
son  action  sur  l'économie  animale,  il  ne  faut  point  le  confondre 
avec  le  sulfate  de  soude  ou  le  sulfate  de  magnésie.  A  la  dose  de 
30  grammes,  il  peut  produire  des  effets  toxiques. 

Le  sulfate  neutre  de  potasse  peut  se  combiner  avec  l'acide  sulfu- 
rique. 

Pour  préparer  le  sulfate  acide  de  potasse,  on  chauffe  dans  une 
capsule  de  porcelaine  ou  de  platine  le  sel  neutre  avec  la  moitié  de 
son  poids  d'acide  sulfuriquc.  Dés  que  les  vapeurs  blanches  ont 
cessé  de  se  dégager,  on  laisse  refroidir,  on  traite  le  résidu  par 
l'eau.  La  solution  concentrée  laisse  déposer  des  prismes  incolores, 
liï^-iicid rs,  [n's-snlidilis  dans  l'eau.  C'est  le  bisulfate  de  potasse 
S'KHO' =2S03,KO,HO.  Ce  sel  fond  a  107".  A  une  température  tres- 
élevéc,  il  abandonne  de  l'acide  sulfurique  qui  se  décompose  en 
partie.  Indépendamment  de  ce  sulfate  acide,  ii  en  existe  un  qui 
est  anhydre  et  qui  renferme  i>S03,KQ  (Jacquelain).  (Voir  pour  la 
.composition  des  sulfates,  page  400.) 


AïKO*  =  Ai(P,KQ. 
Ce  sel  constitue  le  nitre  ou  salpêtre.  Il  est  aussi  connu  sous  le 
nom  de  nitrate  de  potasse.  On  le  rencontre  tuul  l'uriné  dans  la  na- 


Pour  l'obtenir,  il  surfit  de  lessiver  les  terres  qui  en  sont  impré- 
gnées et  d'évaporer  la  solution. 

11  est  moins  abondant  dans  nos  climats.  Il  prend  naissance  par- 
tout où  des  substances  organiques  azotées  se  décomposent  en  pré- 
sence de  la  potasse.  Ainsi,  il  existe  en  pelite  quantité  dans  le  sol 
de  nos  caves,  dans  les  murs  humides,  surtout  dans  le  voisinage 
des  lieux  d'aisance,  dans  les  malériaus  provenant  des  démolitions. 
Il  est  mélangé  avec  une  certaine  quantité  d'azotate  de  soude  et 
avec  un  grand  excès  d'azotates  de  chaus  et  de  magnésie.  Autrefois 
on  lessivait  ces  matériaux  pour  se  procurer  le  nitre,  et  on  trans- 
formait tous  les  azotates  que  la  lessive  renfermait  en  azotate  de 
potasse.  On  y  ajoutait  d'abord  un  lait  de  chaux  qui  précipitait  la 
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magnésie,  puis  du  sulfate  de  sourie  qui  précipitait  la  chaux  A  l'état 
de  sulfale.  II  ne  restait  donc  en  solution  que  l 'azotate  de  potasse 
et  l'azotate  de  soude  :  ce  dernier  était  converti  en  azotate  de  po- 
tasse par  double  décomposition  avec  le  chlorure  de  potassium, 
que  l'on  ajoutait  à  l'état  solide  et  par  petites  portions,  dans  la 
lessive  houillante.  A  mesure  que  celle-ci  se  concentrait  du  chlo- 
rure de  sodium  s'en  précipitait,  et  l'azotate  de  polasse,  lres-so- 
luble  dans  l'eau  bouillante,  restait  en  dissolution.  I.a  liqueur,  ame- 
née a  un  degré  de  concentration  convenable,  laissait  déposer  le 
nitre  par  le  refroidissement. 

Ajoutons  que  dans  le  temps  où  le  nitre  était  rare  en  France, 
non-seulement  on  l'extrayait  des  matériaux  de  notre  sol,  mais 
encore  on  en  provoquait  la  formation  dans  les  nitrièrei  artifi- 
cielles en  abandonnant  au  contact  de  l'air  et  en  arrosant  souvent 
avec  des  urines  ou  des  eaux  de  fumier,  des  mélanges  de  matières 
animales  et  de  carbonates.  Aujourd'hui,  une  partie  de  l'azotate  de 
potasse  que  les  arts  emploient  est  obtenu  avec  l'azotate  de  soude 
du  Chili  et  le  chlorure  de  potassium  :  ces  sels  se  décomposent  ré- 
ciproquement, cl  celle  ilécduijjusilloii  penl  s'effectuer  complète- 
ment si  l'on  opère  à  la  température  de  l'ébullition,  comme  on  l'a 
indiqué  plus  haut.  L'azotate  de  potasse  se  dépose  par  le  refroidis- 
sement de  la  solution.  Pour  le  priver  complètement  de  sel  marin, 
on  le  soumet  au  raffinage.  Cette  opération  est  fondée  sur  ce  fait 
que  la  solubilité  de  l'azotate  de  polasse  augmente  très- rapidement 
avec  la  température,  tandis  que  celle  du  chlorure  de  sodium  reste 
sensiblement  la  même.  11  en  résulte  que  si  l'on  ajoute  à  du  sal- 
pêtre renfermant  une  quantité  notable  de  sel  marin,  une  quantité 
d'eau  suffisante  pour  le  dissoudre  a  l'ébullition,  une  certaine  por- 
tion du  sel  marin  pourra  rester  fi  l'état  insoluble  dans  la  liqueur 
bouillante,  et  que  celle-ci,  séparée  du  dépôt,  abandonnera  par  le 
refroidissement,  la  plus  grande  partie  de  l'azotate  de  potasse 
qu'elle  renferme,  tandis  qu'elle  retiendra  en  dissolution  le  sel  ma- 
rin. Tel  est  le  principe  de  celle  purification;  quant  aux  détails,  ils 
no  sauraient  trouver  place  ici. 

L'azotate  de  potasse  cristallise  eu  longs  priâmes  à  six  pans,  ter- 
mines par  des  pointeillents  à  six  faces.  Ces  cristaux  appartiennent 
au  type  du  prisme  droit  à  base  rhombe.  Le  plus  souvent,  ils  sont 

Leur  densité  est  égale  à  1,933;  leur  saveur  est  fraîche  et  un  peu 
amerc. 
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L'azotate  de  potasse  foinl  ver*  330*;  il  se  décompose  à  une  tem- 
pérature plus  élevée  en  dégageant  de  ] 'oxygène  et  en  se  transfor- 
mant en  azotile  Az03,RO.  Chaull'c  davantage,  l'azolile  se  décompose 
lui-même  en  dégageant  un  mélange  d'oxygène  et  d'azote.  Il  reste 
de  l'oxyde  de  potassium  mêlé  de  peroxyde. 

L'azotate  dépotasse  se  dissout  dans  l'eau  :  sa  solubilité  augmente 
très-rapidement  avec  !a  température. 

100  parties  d'eau  dissolvent  1    0°   13,32  d'azotate  do  potasse. 

—  18"   29,00  » 

—  M"   74,00  n 

—  1)7°  236,00  • 

—  100°  240,00 

L'alcool  absolu  ne  le  dissout  pas. 

Comme  l'acide  azotique,  l'azotate  de  potasse  est  un  oxydant  éner- 
gique. Il  fuse  sur  les  charbons.  Intimement  mêlé,  dans  de  certaines 
proportions,  à  du  soufre  et  à  du  charbon,  il  constitue  un  mélange 
explosif  qui  est  la  poudre  à  canon. 

L'azotate  de  potasse  est  fréquemment  employé  en  médecine.  A 
petite  dose,  de  t  à  i  grammes,  il  agit  comme  diurétique.  A  dose 
plus  élevée,  il  diminue  la  plasticité  du  sang  et  ralentit  la  circula- 
lion.  De  là  l'usage  qu'on  en  fait  quelquefois  dans  le  traitement  de 
certaines  maladies  inflammatoires,  en  particulier  du  rhumatisme 
articulaire  aigu. 

A  la  dose  de  15  à  30  grammes,  l'azotate  de  potasse  est  un  poi- 
son. Son  action  csl  mixte;  il  produit  des  effets  locaux  el  irritants, 
et,  nne  fois  qu'il  est  absorbé,  il  exerce  une  action  déprimante  sur 
le  système  nerveux, 

Il  n'eslpoinl  difficile  de  le  retirer,  dans  un  eas  d'empoisonnement, 
du  contenu  de  l'estomac  on  des  matières  vomies.  On  fait  bouillir  le 
tout,  et  au  besoin  le  tube  digestif  coupé  par  morceaux,  avec  de  l'eau 

encore  dans  le  vide  au-dessus  d'un  vase  renfermant  de  l'acide  sul- 
l'urique.  On  peut  obtenir  de  cette  façon  des  cristaux  de  nitre.  S'il 
n'en  est  pas  ainsi,  on  fait  digérer  la  masse  desséchée  avec  une  petite 
quantité  d'eau,  on  sépare  par  le  filtre  des  flocons  de  matière  ani- 
male non  dissoute  el  on  évapore  de  nouveau.  Ce  second  traitement 
peut  donner  des  cristaux.  Dans  le  cas  contraire,  il  convient  de  b'bsJ 
surer  si  une  petite  pnrtimi  du  résidu  donne  lieu  îi  une  déflagration 
sur  les  charbons  ardents.  Ou  peut  alors  décomposer  le  reste  par 
l'acide  sulfurique  en  opérant  comme  il  a  été  dit  page  230.  En  sa- 
lurant  le  produit  de  l,i  distillation  par  le  carbmiale  de  potasse  pur 
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et  en  évaporant,  on  obtiendra  des  cristaux  d'azotate  de  potasse.  Ces 
cristaux  fusent  sur  les  charbons  et  donnent  toutes  les  réactions  que 
nous  avons  indiquées  eu  traitant  de  l'empoisonnement  par  l'acide 
mo  tique. 


Parmi  les  phosphates  de  potasse  nous  mentionnerons  le  plios- 
phate  ilil  nrutre  qui  renferme 

PhK«HO"  =  PhO*jajj§ 

et  le  phosphate  ncide 

PhKH'O*  =  l'hl^jano. 

Un  rencontre  le  premier  dans  le  sang.  On  le  prépare  en  neutra- 
lisant l'acide  phusphorique  par  le  carbonate  de  potasse.  Il  cristal- 
lise difficilement.  En  ajoutant  à  sa  solution  de  l'acide  phosphorique 
jusqu'à  réaction  franchement  acide  et  en  évaporant,  on  obtient  le 
phosphate  acide  qui  cristallise  en  prismes  a  base  carrée.  Ce  der- 
nier sel  existe  dans  l'urine. 

AHSÉNJATE  ACIDE  DE  POTASSE. 

AiKH'O"  =  taPjsjfj), 

Ce  sel,  qui  est  employé  en  médecine,  était  désigné  autrefois  sous 
le  nom  de  sel  arsenical  de  Macqtter.  On  l'obtient  en  chauffant  dans 
une  cornue  de  grès  un  mélange  de  1  partie  d'acide  arsénieux  et  de 
I  partie  d'azulalr  de  potasse.  Un  maintient  la  cornue  au  rouge 
jusqu'à  te  que  tout  dégagement  de  gaz  ail  cessé.  On  dissout  la 
masse  refroidie  dans  l'eau  ei  on  fait  cristalliser  la  solution.  L'arsù- 
riialc  acide  de  potasse  se  forme,  dans  ces  circonstances,  par  l'oxy- 
dation de  l'acide  arsénieux  aux  dépens  de  l'oxygène  du  nilre.  I! 
est  isomorphe  avec-  le  phosphate  acide  de  potasse.  Il  est  très-so- 
luble  dans  l'eau.  Sa  réaction  est  acide.  Il  est  1res- vénéneux. 

ARSÊ11TE8  DE  POTASSE. 

Il  existe  plusieurs  arsénites  de  potasse.  On  les  obtient  en  satu- 
rant plus  ou  moins  l'acide  arsénieux  par  le  carbonate  de  potasse  et 
en  ajoutant  de  l'alcool  aux  suintions  aqueuses. 

Parmi  ces  sels,  l'arsénile  acide  2As0J,K0,3HO  seul  est  cristalli- 
s.ibli:.  I.ii  sokiiion  aqueuse  d'arsésiile  de  potasse  forme  la  base  de 
liqueur  de  Powler. 
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CHUHUTE  DE  POTASSE. 
ClKO»  =  CIO»JKO. 

Ce  sol  prend  naissance  en  même  temps  que  le  chlorure  de  po- 
tassium par  L'action  du  chlore  sur  une  solution  concentrée  du  po- 
tasse ou  de  carbonate  du  pnlasse.  Dans  celte  préparation,  il  faut 
avoir  soin  de  faire  arriver  le  chlore  dans  l'alcali  par  un  lube  large, 
de  peur  que  l'extrémité  de  ce  tube  ne  suit  obstruée  par  le  chlorate 
de  potasse  qui  se  dépose.  Ce  sel  est,  en  cll'ct,  beaucoup  moins  so- 
lublc  dans  l'eau  que  le  chlorure  de  potassium  qui  reste  en  grande 
partie  eu  dissolut  ion.  Lorsque  la  liqueur  est  saturée  de  chlore,  on 
recueille  le  dépôt  cristallin  qui  est  du  chlorate  encore  mêlé  de 
chlorure,  on  le  dissout,  encore  humide,  dans  -2  à  :i  fois  son  poids 
d'eau  bouillante,  et  on  laisse  refroidir  la  solution  :  le  chlorate  cris- 
tallise, tandis  que  le  chlorure  reste  en  dissolution.  Au  besoin,  on 
purifie  le  sel  par  une  nouvelle  cristallisation. 

Dans  les  arts,  on  prépare  re  sel  en  dirigeant  un  courant  de  chlore 
dans  une  solution  de  f  équivalent  de  carbonate  de  potasse  dans  la- 
quelle on  a  délayé  .:i  équivalents  d'hydrate  de  chaux.  On  chauffe 
à  iiO",  et  quand  le  mélange  est  saturé  de  chlore  on  porte  à  l'ébul- 
lilion  et  on  filtre  :  le  chlorate  de  potasse  cristallise  par  le  refroi- 
dissement, un  le  purifie  par  une  nmiu'llc  cristallisation.  La  réac- 
tion qui  lui  donne  naissance  est  la  suivante  : 

SCaO  +  COi,K0  +  Cl"  =  SUr.1  -\-  CKP.KO  +  CO*. 
Clim,  Cwtranlta  ^  dibrint         ^CUonM  Addo 

Le  chlorate  de  potasse  cristallise  en  lames  îhomboïdalcs,  inco- 
lores. Lorsqu'ils  sont  minces,  ces  cristaux  offrent  des  reflets  irisés. 
Ils  sont  anhydres.  Ils  fondent  à  400*.  A  une  température  plus  éle- 
vée, le  chlorate  de  potasse  se  décompte  en  oxygène,  chlorure  de 
potassium  et  percblorale  de  potasse,  lequel  se  décompose  à  son 
tour  lorsqu'on  chauffe  davantage. 

2{CLKO»)  =  C1K  +  0'  +  GIKO*. 
QkO*   =  C1K  -;-  os. 

Le  chlorate  dépotasse  fuse  sur  les  charbons.  Mêlé  avec  du  soufre, 
il  détone  par  le  choc.  La  détonation  est  plus  forte  lorsqu'on  rem- 
place le  soufre  par  le  phosphore.  L'acide  sulfuriqite  concentré  dé- 
compose le  chlorate  de  potasse  :  l'acide  chlorique  mis  en  liberté 
se  dédouble  en  acide  pcrchlorique  et  en  oxyde  de  chlore  qui  dé- 
tone souvent.  L'expérience  est  dangereuse. 

tOO  parties  d'eau  dissolvent  00,21  parties  de  chlorate  de  potasse 
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à  la  température  de  l'ébullition,  et  seulement  6.03  parties  à  i5",4. 

Le  chlorate  de  potasse  est  employé  en  médecine.  On  l'emploie 
en  solution  et  on  l'administre  ordinairement  dans  une  potion  gom- 
meusc.  Son  action  principale  se  porte  sur  les  muqueuses  de  la 
bouche  et  du  pharynx.  C'est  un  remède  efficace  dans  le  traitement 
des  stomatites. 

UÏPOCHLORITE  DE  POTASSE* 

CiKO*  =  C10,KO. 
Ce  sel  se  forme  en  même  temps  que  le  chlorure  de  potassium 
lorsqu'on  dirige  un  courant  de  chlore  dans  une  solution  étendue 
de  potasse  ou  de  carbonate  de  potasse. 

2[COï,KO]    +   Cl»  =   C1K    +   ClO,K0    +  2CO*. 

Carbonée  CUoron  DipochlorHs 

de  poUïw.  de  polutlum.    de  jnlme. 

Ce  mélange  de  chlorure  de  potassium  et  d'hypochlorite  de  po- 
tasse porte  le  nom  d'eau  de  Javeile.  On  peut  l'obtenir  aussi  par 
double  décomposition  en  mélangeant  des  solutions  de  chlorure  de 
chaux  (voir  plus  loin)  et  de  carbonate  de  potasse.  Il  est  employé 
comme  décolorant  et  désinfectant. 

Caractères  des  sels  de  potasse. — Les  sels  de  potasse  ne  sont  pré- 
cipités ni  par  l'iiydrogénc  sulfuré,  ni  par  le  sulfhydrate  d'ammo- 
niaque, ni  par  le  carbonate  de  soude. 

L'acide  pcn  lilm  iqnc  y  liai  naître  un  précipité  blanc  de  perchlo- 
rate  de  potasse. 

Le  chlorure  de  platine  y  produit  un  précipité  jaune  qui  constitue 
un  chlorure  double  de  plaline  et  de  potassium.  Ce  précipité,  1res- 
peu  solulile  <i;m>  l'eau,  est  insoluble  dans  l'alcool.  Calciné,  il  laisse 
un  mélange  de  plaline  cl  de  chlorure  de  potassium,  ce  qui  le  dis- 
tingue du  chlorure  double  de  platine  cl  d'ammonium,  qui  ne  laisse 
après  la  calcination  que  de  l'éponge  de  platine. 

I. 'acide  hydrolluosiliciquc  forme  dans  les  solutions  des  sels  do 
potasse  un  précipité  gélatineux  qui  consiiiuc  un  fluorure  double  de 
silicium  cl  de" potassium. 

Lorsqu'elles  sont  concentrées,  ces  solutions  précipitent  par  le 
sulfate  d'alumine  qui  y  forme,  surtout  par  l'agitation,  un  dépôt 
cristallin  d'alun  (sulfate  double  d'alumine  et  de  potasse). 

L'acide  tartrique  forme,  avec  les  mêmes  solutions  concentrées, 
un  précipilé  cristallin  qui  constitue  le  lartrate  acide  de  potasse 
(crème  de  tartre),  et  l'acide  oxalique  un  précipité  d'oxalale  acide 
de  potasse  (sel  d'oseille). 
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SODIUM 

On  prépare  le  sodium,  comme  le  potassium,  en  décomposant  le 
carbonate  par  le  charbon  à  une  tris-haute  température.  L'opéra- 
tion se  fait  aujourd'hui  sur  une  grande  échelle  dans  les  arts,  selon 
les  indications  de  M.  H.  Sainte-Claire  Dcville.  On  mole  inlimement 
30  parties  de  carbonate  de  soude, 
13  parties  de  houille, 
il  parties  de  craie. 

Cette  dernière  substance  est  ajoutée  dans  le  but  d'empêcher  la 
fusion-et  la  séparation  du  carbonate  de  soude.  On  introduit  ce  mé- 
lange dans  de  grands  cylindres  en  l'oiite,  entourés  d'un  lut  réfrac- 
tairc  et  qu'on  porte  fi  une  haute  température.  La  vapeur  de  sodium 
est  reçue  dans  des  récipients  aplatis  où  elle  se  condense  cl  d'où  le 
sodium  liquide  s'écoule  dans  un  vase. 

Le  sodium  est  un  mêlai  mou  à  la  température  ordinaire.  Il  est 
doué  d'un  éclat  argentin.  Sa  densité  est  égale  a  0,972.  Il  fond  h 
95-,6  (Bunsen)  el  distille  au  rouge.  Il  attire  l'oxygène  de  l'air  avec 
bien  moins  d'énergie  que  le  potassium.  On  peut  le  chauffer  au  delà 
de  son  point  de  fusion  sans  qu'il  prenne  feu.  D'après  M.  H.  Dcville, 
il  ne  s'enflamme  à  l'air  sec  qu'à  une  température  voisine  de  son 
point  d'ébullition  et  brûle  alors  avec  une  llamme  jaune. 

La  surface  brillante  du  sodium  se  ternit  aussitôt  à  i'air,  moins 
par  l'oxygène  que  par  l'humidité  que  ce  métal  attire  et  décompose, 
îl  décompose  l'eau  avec  une  énergie  extrême,  en  tournoyant  a  la 
surface  arec  une  vitesse  telle  qu'il  n'a  pas  le  temps  de  s'échauffer 
assez  pour  mettre  le  feu  a  l'hydrogène  qui  se  dégage.  Mais  lorsqu'on 
le  fixe  en  l'empli  tant  dans  une  solution  visqueuse  dégomme  et  qu'on 
l'arrose  avec  quelques  gouttes  d'eau,  il  s'échauffe  au  point  d'en- 
flammer l'hydrogène  de  l'eau  décomposée.  Celui-ci  brûle  avec  une 
flamme  jaune.  Il  se  forme  de  l'hydrate  de  soude  qui  se  dissout  dans 
l'eau.  l/expérieniT  se  termine  qui'lqui'i'nis  par  une  explosion.  Par 
toutes  ses  propriétés  et  par  la  nature  des  combinaisons  qu'il  peut 
former,  le  sodium  ressemble  beaucoup  au  potassium.  Ses  affinités 
sont  moins  énergiques  que  celles  de  ce  dernier  métal. 

OXYDES  DE  SODIUM. 

L'oxyde  de  sodium  anhydre  NaO  se  forme  lorsqu'on  décompose 
l'hydrate  de  soude  par  le  sodium.  Lorsqu'un  chauffe  cet  oxyde 
anhydre  dans  un  courant  d'oxygène,  il  absorbe  celui-ci  et  se  trans- 
forme en  peroxyde.  Ce  dernier  se  forme  aussi  lorsqu'on  brûle  le 
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sodium  dans  l'air  ou  dans  l'oxygène  sec.  Sa  composition  est  expri- 
mée par  la  formule  NaO*. 

L'hydrate  du  soude  ou  la  soude  caustique  N'aHO3  =  NaO.HO 
s'obtient  par  «n  procédé  analogue  a  celui  qui  fournit  la  potasse 
caustique,  e'est-à-dirc  par  l'action  d'un  lait  de  chaux  sur  une  so- 
lution bouillante  et  peu  concentrée  de  carbonate  de  soude. 

On  purilie  la  soude  caustique  brûle  eu  la  dissolvant  dans  l'alcool 
et  en  évaporant  la  solution. 

Pure,  elle  se  présente  en  masses  blanebes,  duws,  à  cassure 
fibreuse,  fusibles  au-dessous  du  rouge  et  indécomposables  par  la 
chaleur.  Sa  densité  est  épile  a  2,0.  Sa  saveur  est  brûlante  cl  caus- 
tique. Exposé  à  l'air,  l'hydrate  de  sonde  en  attire  l'humidité  et 
l'acide  carbonique,  se  liquélie  d'abord  et  se  transforme  ù  la  longue 
en  une  masse  sèche  de  carbonate  de  soude.  100  parties  d'eau  dis- 
solvent, à  18",  liO,.-j  parties  d 'hydrate  dr  soude.  Code  dissolution  est 
accompagnée  d'un  dégagement  de  chaleur.  La  lessive  concentrée, 
exposée  a  un  grand  froid,  laisse  déposer  des  tables  quadrilatères 
incolores. 

La  soude  ramollit  In  peau,  corrode  et  détruit  les  tissus  comme 
fait  la  potasse  elle-même.  C'est  un  poison  caustique.  Mais  l'empoi- 
sonnement par  ia  soude  est  très-rare.  Parmi  !)30  cas  d'empoisonne- 
ment cilcs  par  Christ  bon,  on  eu  trouve  .■>  dus  a  la  potasse,  pas  un 
seul  qui  suit  dû  a  la  soude. 

SLLVCKKS  UE  SODIUM. 

Le  mnnosulfure  de  sodium  se  forme  lorsqu'on  décompose  le  sul- 
fate au  rouge  par  le  charbon.  On  l'obtient  ordinairement  en  diri- 
geant un  courant  de  gaz  hydrogène  sulfuré  dans  une  solution  con- 
centrée de  soude  caustique.  Il  arrive  un  moment  où  la  liqueur  laisse 
déposer  d'abondants  cristaux  qu'on  sépare.  On  peut  les  obtenir 
volumineux  en  les  dissolvant  à  chaud  dans  la  liqueur  d'où  ils  se 
sont  déposés  et  en  laissant  refroidir  (Sotibeiran).  Ils  se  présentent 
alors  sous  forme  de  loties  prisme-  rectangulaires  terminés  par  des 
peintrmenls  àl  Faces.  Us  renferment  07  pour  cent  d'eau  de  cris- 
tallisation et  constituent  un  monosulfure  hydraté  NaS  +  !)H0. 

Un  sulfhydrale  de  sulfure  de  sodium  plus  soluble  que  le  mono- 
sulfure  reste  en  dissolution  dans  l'cau-mère,  d'où  celui-ci  s'est  dé- 
posé. 

Le  monosulfurc  de  sodium,  moins  altérable  à  l'air  que  le  mono- 
sulfure  de  potassium,  est  fréquemment  employé  pour  la  préparation 
des  eaux  sulfureuses  arlilieielles. 
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CULOEUHE  DE  SODIUM. 

NaCl. 

C'est  le  composé  si  connu  sous  le  nom  de  sel  marin.  Il  est  Ires- 
ré  pan  du  dans  la  nature.  On  le  rencontre  à  l'état  solide  sous  forme 
de  sel  gemme  dont  il  existe  des  dépôts  considérables  dans  divers 
pays.  Un  des  gisements  les  plus  importants  est  celui  do.  Wielizka, 
en  Pologne.  La  France  possède  des  mines  de  sel  gemme  à  Dieu/.e 
(Meurthc)  et  dans  d'autres  localités. 

Lorsque  les  eaux  souterraines  rencontrent  des  dépôts  de  sel 
gemme,  elles  s'en  saturent  plus  ou  moins  et  forment  alors,  a  leur 
point  d'émergence,  des  sources  salées  [voir  Eaux  minérales  satines, 
page  80).  Chacun  sait,  d'un  autre  côté,  que  l'eau  de  la  mer  ren- 
ferme en  dissolution  une  proportion  assez  nolablc  de  sel  marin. 

Les  mines  de  sel  gemme  fournissent  a  la  consommation  une 
quantité  considérable  de  chlorure  de  sodium;  mais  si  pur  que  soit 

le  chlorure  de  sodium  natif,  il  i;c  peuL  servir  diieelemnil  aux  usages 

économiques.  On  le  dissoul  dans  l'eau  et  l'on  évapore  les  solutions 
saturées  dans  de  vastes  chaudières  eu  lùle.  Le  sel  marin  se  dépose 
en  cristaux  du  sein  de  la  liqueur  chaude. 

Les  eaux  des  sources  salées  sont  général  ement  trop  peu  concen- 
trées pour  qu'on  trouve  de  l'avantage  à  les  soumettre  immédiate- 
ment a  l'ébullition,  comme  on  fait  des  solutions  saturées.  Le  sel 
marin  est  a  vil  prix  et  ne  supporterait  pas  des  frais  exagérés  de 
combustible.  On  fait  donc  subir  a  ces  sources  salées  une  concen- 
tration préalable  et  peu  coûteuse,  parce  qu'elle  s'effectue  sans  le 
secours  de  la  chaleur  ai'liliciclle,  cl  par  une  evaporation  spontanée 
dans  ce  qu'on  nomme  les  bâtiments  de  graduation  (fig.  91).  Ce  sont 
d'immenses  piles  rectangulaires  de  fagots  orientées  suivant  la  di- 
rection des  vents  régnants,  et  du  haut  desquelles  on  fait  tomber 
continuellement  l'eau  salée.  Celle-ci  ruisselle  le  long  des  fagots,  se 
divise,  s'étale  en  nappes  minces  cl  présente  ainsi  une  large  surface 
à  l'air  libre.  Ce  sont  là  de  bonnes  conditions  pour  une  évaporation 
rapide.  On  achève  la  concentration  ;1  feu  nu  dans  de  grandes  chau- 
dières en  tùlc  forte. 

Le  chlorure  de  sodium  se  dépose  du  sein  de  la  solution  chaude. 
À  la  longue,  les  chaudières  de  cristallisation  se  recouvrent  d'une 
croûte  de  sulfate  double  de  soude  et  de  chaux  qu'on  nomme  sctilot. 

Les  eaux  de  la  mer  1  nu  misse  ni  par  Icvapoïatiun  spontanée  des 
quantités  énormes  de  sel  marin.  En  France,  celte  industrie  impor- 
tante se  pratique  sur  les  bords  de  l'Océan  et  de  ln  Méditerranée. 


Fig.  91. 

penl  une  faible  Épaisseur  et  où  leur  surface  est  balayée  par  les 
vents  chauds  de  Télé.  Elles  se  concentrent  ainsi,  el  celte  concen- 
tration est  favorisée  par  le  mouvement  qu'on  leur  Fait  subir,  car  on 
les  dirige  sans  cesse  d'un  bassin  ou  d'un  compartiment  dans  un 
autre  jusqu'à  ce  qu'elles  arrivent  enfin  dans  les  aires  ou  dans  les 
lablet  sonnantes  où  elles  laissent  déposer  le  sel.  Les  eaux-mères 
qu'on  sépare  du  sel  renferment,  indépendamment  d'un  excès  de 
chlorure  de  sodium,  du  sulfate  de  magnésie  et  des  sels  de  pe- 
lasse. En  les  exposant  a  une  basse  température  on  en  retire  le  sul- 
fate de  soude  qui  se  forme  par  double  décomposition  entre  le 
chlorure  de  sodium  el  le  sulfole  de  magnésie.  Les  nouvelles  eaux- 
meres  laissent  déposer  d'abord  du  sulfate  double  de  potasse  et  de 
magnésie,  puis  du  chlorure  double  de  magnésium  el  de  potas- 
sium (Billard).  C'est  dans  les  dernières  eaux-mères  que  M.  Balard 
a  découvert  le  brome  en  1826. 

Les  marais  salants  qu'on  abandonne  ne  tardent  pas  à  être  en- 
vahis par  les  eaux  douces  el  par  la  végétation  paludéenne.  Dans  ces 
Circonstances,  le  mélange  d'eau  douce  cl  d'eau  salée  (eau  sau- 
malre)  csl  une  grande  cause  d'insalubrité.  Les  sulfates  que  ren- 
ferme l'eau  de  la  mer  soul  transformés  en  sulfures  par  les  matières 
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organiques,  et  les  surfaces  alternativement  sèches  et  humides  où 
croupissent  ces  maliéres,  développent  des  miasmes.  La  fièvre  inter- 
mittente est  endémique  dans  le  voisinage  des  marais  gits  (marais 
gâtés,  marais  abandonnés). 

I,e  chlorure  de  sodium  NaCl  cristallise  en  cubes  du  sein  de  sa 
solution  aqueuse.  Généralement  ces  cristaux  sont  petits,  et  un  grand 
nombre  d'individus  se  trouvent  soudas  et 
disposés  symétriquement,  de  manièreàfor- 
iner  des  pyramides  creuses  qu'on  nnmme 
trémies  (fig.  !I2).  La  densité  de  ces  cris- 
laux  est  =  2,15  (H.  Kopp).  Ils  sont  anhy- 
dres, mais  renferment  une  petite  quantité  Fl'ï-  92- 
d'eau  interposée.  Lorsqu'on  les  chauffe,  ils  dérrépitenl,  celle  eau 
étant  vaporisée  et  la  vapeur  séparant  brusquement  les  cristaux. 
Au  rouge,  le  chlorure  de  sodium  fond  et  se  prend  par  le  refroi- 
dissement en  une  masse  cristalline  II  se  volatilise  à  la  chaleur 
blanche. 

Le  chlorure  de  sodium  est  li-ôs-solubL1  dans  l'eau,  et  sa  solubi- 
lité, n'augmenic  pas  sensiblement  avec  la  température.  D'après 
Gay-Lussac,  une  partie  de  sel  marin  se  dissout  dans  2,78  parties 
d'eau  à  U°,  dans  2,7  parties  d'eau  ù  60°  et  dans  2,*8  parties  d'eau 
ù  la  température  de  1011", 7,  point  d'rluilliliun  de  la  solution  satu- 
rée. La  densité  d'une  solution  saLurée  à  8°  est  égale  à  f,205. 

Lorsqu'on  refroidit  à  —  10°  une  solution  saturée  de  chlorure  de 
sodium,  elle  laisse  déposer  des  cristaux  prismatiques  qui  consti- 
tuent un  hydrate  NaCl  -f-4H0  (Lowilz).  Exposés  a  l'air,  à  une  très- 
basse  température,  ces  cristaux  s'i'l'fleiinssonl.  Au-dessus  de  0S,  ils 
tombent  en  déliquescence  cl  Unissent  par  laisser  une  poudre  for- 
mée par  de  petits  cubes. 

L'acide  chlorhydrique  concentré  produit  un  précipité  cristallin 
de  chlorure  de  sodium  dans  la  solution  saturée  de  sel  marin. 

Le  chlorure  de  sodium  se  dissout  peu  dans  l'alcool  faible,  point 
dans  l'alcool  absolu. 

CARBONATE  DE  SOUDE. 

CPiaOS  =  COi,NaO. 
On  obtenait  autrefois  ce  sel  en  lessivant  les  cendres  provenant  de 
la  combustion  de  divers  véirél/uix  marùis.  priîinjiriImeiH  (le  di- 
verses espèces  des  genres  Salsala  et  Saficoniio.  On  nommait  ce 
produit  soude  de  varechs.  L'Espagne  en  livrait  la  plus  grande  quan- 
tité au  commerce  sous  le  nom  de  bariile  on  de  soude  d'Alicante. 
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Il  était  mélangé  de  divers  autres  sels,  notamment  de  sulfate  de 

soude  et  de  chlorure  de  sodium. 

Aujourd'hui  on  fabrique  le  carbonate  de  soude  artificiellement, 
à  l'aide  du  procédé  qui  a  été  découvert  par  Leblanc. 

Ce,  procédé,  dnnl  nous  m1  pouvons  donner  ici  qu'une  description 
sommaire,  consiste  a  Irailcr  le  chlorure  de  sodium  par  l'acide  sul- 
furique  pour  le  convertir  en  sulfate,  et  à  calciner  ensuite  le  sul- 
fate de  soude  avec  du  carbonate  de  chaux  et  du  charbon.  On  mêle 
ces  substances  dans  le  rapport  de 

)0O0  parties  de  sulfate  rte  soude, 
1040  parties  fit'  rarlxinutu  ili'  clmnx  pu  poudre, 
:jJ*U  imriit'S  de  charimn  <li'  lerri'.  mi  rie.  huis,  ilunt  le; ,  bien  hrovés. 
et  le  reste  en  menus  fragments. 

On  introduit  ce  mélange  dans  des  fours  dont  la  voûte,  très-sur- 
baissée, est  léchée  par  la  flamme  du  combustible  (ftg.  D'.l).  Ces 


Fig.  n. 

fours  sont  divisés  en  plusieurs  compartiments  A  B  C,  de  plus  en 
plus  éloignés  du  foyer.  Le  compartiment  C  est  surmonté  d'une 
chaudière  D  où  l'on  concentre  les  eaux  provenant  du  lessivage  de 
la  soude  brute.  Lorsque  la  lessive  est  assez  concentrée,  on  la  laisse 
écouler  en  C  oit  le  sel  est  desséché.  Le  mélange  de  craie,  do  sul- 
fate de  soude  et  de  charbon  est  d'abord  introduit  en  B  où  il  se 
dessèche,  puis  en  A,  où  la  température  est  très- élevée  et  où  la 
décomposition  s'accomplit.  On  peut  admettre  que  le  carbonate  de 

[■hiiu.\  i'l  le  sulfalf.1  île  minlr  l'nniicnt,  par  douille  tlt-rijuipiisïtinu,  du 

carbonate  de  soude  et  du  sulfate  de  chaux.  Celui-ci  est  réduit  par 
le  charbon  et  se  convertit  en  sulfure  de  calcium.  On  retire  la  masse 
pâteuse  du  four,  on  la  laisse  refroidir,  on  ta  réduit  en  poudre  et  on 
la  soumet  à  un  lessivage  méthodique  dans  des  caisses.  L'eau  dis- 
sout le  carbonate  de  soude  cl  laisse  le  sulfure  de  calcium  inso- 
luble, qui  reste  mélangé  avec  de  la  chaux  provenant  de  la  décom- 
position de  l'excès  de  carbonate  lie  chaux  (Sehcurer-Kestncr).  On 
évapore  la  lessive  dans  des  chaudières  jusqu'à  cristallisation,  et  on 
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la  laisse  refroidir.  Il  se  dépose  des  cristaux  qui  constituent  le  car- 
bonate de  soude  hydrate.  Dans  le  commerce,  ce  produit  prend  le 
nom  de  cristaux  de  soude.  Évaporée  a  siecilé  et  fortement  dessé- 
chée, la  solution  donne  le  sel  de  soude. 

Le  sel  de  soude  du  commerce  et  même  les  crislaux  de  soude 
renferment  une  certaine  quantité  île  sulfate  et  ik:  chlorure.  Pour 
obtenir  le  carbonate  de  soude  pur  nn  dissout  les  cristaux  du  com- 
merce dans  la  plus  petite  quantité  possible  d'eau  chaude,  et  on 
laisse  refroidir  la  solution  en  l'agitant  continuellement.  Les  cris- 
taux se  déposent  ainsi  sous  forme  pulvérulente  et  peuvent  être 
séparés  facilement  de  l'eau-mère  qui  retient  le  sulfate  et  le  chlo- 
rure. On  les  recueille  sur  un  entonnoir  et  on  les  lave  avec  une 
petite  quantité  d'eau  froide.  Le  carbonate  de  soude  forme  de  gros 
prismes  rhomboïdaux  obliques  qui  renferment  63,88  pour  cent 
d'eau  et  dont  la  composition  est  exprimée  par  la  formule 

CO'.NaO  +  tOHO. 
Ces  crisiamt  sont  efflorescents.  Chauffés,  ils  fondent  dans  leur  eau 
de  cristallisation  cl  si'  dessèchent  ensuite  eti  une  masse  blanche 
fusiblc  au  rou,;i'  ci  >  omplélemcnt  indécomposable  a  celte  kmpé- 

Le  carbonate  du  soude  est  décomposé  au  rouge  par  la  vapeur 
d'eau,  avec  formation  d'hydrate  de  soude.  Il  est  irés-solublc  dans 
l'eau.  D'après  M,  Pi>ggi.ile.  1  CM I  parlro  d'eau  div-oltwil  7.IJH  par- 
tics  du  sel  sec  à  0°,  10,66  parties  à  10",  23,03  parties  à  20% 
35,90  parties  à  30°,  et  48,30  parties  â  10i",G,  température  d'ébul- 
lition  de  la  solution  saturée.  Les  nombres  suivants  expriment, 
d'après  M.  Payen,  la  solubililé  du  sel  cristallisé  : 

100  parties  d'eau  en  dissolvent  f.tU  pnrlies  4  -j-   1  1-. 

—  445,0  partieaa  +  104°. 

Une  solution  saturée  à  36*  se  trouble  et  laisse  déposer  une  partie 
du  sel  a  l'ébullilion.  La  solution  possède  une  forte  réaction  alca- 
line. Le  carbonate  est  insoluble  dans  l'alcool. 

BICARBONATE  DE  SOUDE. 

Le  carbonate  de  soude  cristallisé  ou  en  solution  absorbe  l'acide 
carbonique  pour  se  transformer  en  bicarbonate.  A  Vichy,  on  pré- 
pare ce  dernier  sel  en  dirigeant  l'acide  carbonique  qui  se  dégage 
des  eaux  thermales  dans  des  chambres  où  se  trouvent  des  châssis 
recouverts  de  toiles  et  sur  lesquels  on  a  déposé  des  crislaux  de 
soude  concassés  et  humides.  Il  se  forme  d'abord  un  sesquicarbo- 
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nate,  puis  un  bicarbonate  de  soude,  et  comme  celui-ci  renferme 
moins  d'eau  de  cristallisation  que  le  carbonate  neutre,  une  por- 
tion de  l'eau  devient  libre,  entraîne  du  sel  en  dissolution  et  avec  lui 
quelques  traces  de  sulfate  el  de  chlorure  que  les  cristaux  de  soude 
contiennent  habituellement. 

Le  liirarbonalc  rie  soude  i  enferme 


II  cristallise  en  prismes  rectangulaires.  Il  possède  une  saveur  sa- 
lée et  légèrement  alcaline.  Il  ramène  au  bleu  la  teinture  de  tour- 
nesol rougie.  L'eau  à  10°  en  dissout  environ  10,4  parties.  Lorsqu'on 
porte  la  solution  à  l'ébullîtion,  le  sel  perd  la  moitié  rie  son  acide 
carbonique  et  se  trouve  ramené  a  l'étal  de  carbonate  neutre.  La 
solution  de  sulfate  de  magnésie  n'est  pas  précipitée  par  la  solution 
de  bicarbonate  de  soude. 

Le  bicarbonalc  rie  sourie  est  un  ries  principaux  agents  de  la  mé- 
dication alcaline.  11  est  facilement  absorbé  et  fait  disparaître  l'aci- 
dité de  certaines  sécrétions,  notamment  ries  urines.  Tout  le  monde 
sait  qu'on  l'administre  contre  la  gravelie.  C'est  ù  ce  sel  que  l'eau  de 
Vichy  doit  sa  puissante  eliieaeilé.  Il  entre  dans  la  composition  des 
pastilles  de  Vichy  qu'on  recommande  comme  facilitant  la  digestion. 

Il  existe  dans  la  nature  un  sesmiitarbonate  rie  soude 


On  le  connaît  sous  le  nom  de  Irona.  Il  forme  des  cfûorcsccnces 
ou  des  incrusta  lions  occasionnées  par  l'évaporalion  des  eaux  de 
certains  lacs  en  Hongrie,  et  dans  le  Feiran  en  Afrique.  Le  mime 
sel  a  été  rencontré  aux  environs  de  Merida  (Colombie),  où  il  est 
connu  sous  le  nom  d'urao  (Rivera  et  Boussingaull). 


On  le  désignait  autrefois  sous  le  nom  de  sel  admirable  de  Glau- 
ter.  On  l'obtient  dans  les  arts  en  décomposant  le  chlorure  de  so- 
dium par  l'acide  sulfurique.  Il  reste  sous  la  forme  d'une  niasse 
blanche  anhydre  dans  les  cylindres  en  fonte  où  l'on  fait  celte  opé- 
ration. Cette  masse  étant  dissoute  dans  l'eau  bouillante,  la  solution 
laisse  déposer  par  le  refroidissement  des  primes  ù  A  pans  terminés 
par  des  sommets  dièdres.  Ces  cristaux  appartiennent  au  type  du 
prisme  rbomboidal  oblique.  Ils  renferment 
SO3,Na0+  10HO. 

Récemment  préparés,  ils  sont  transparents  ;  mais  ils  s'efDeuris- 


CttiaHO*  =  CW' 


,iN»0 
iHO 


SCOVXaO  +  3110. 
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sent  a  l'air  en  perdant  loule  leur  eau  de  cristallisation  qui  s'élève 
155,92  pour  cent.  Lorsqu'on  le  chauffe,  le  sel  commence  par  fondre 
dans  cette  eau  de  cristallisation,  se  dessèche  et  subit  ensuite  la 
fusion  ignée  sans  se  décomposer.  Sa  saveur  esf  amore  et  désagréa-' 
ble.  Il  est  très-soluhle  dans  l'eau,  et  son  maximum  de  solubilité 
est  situé  à  32°,7. 

100  parties  d'eau  à     0"     dissolvent  5,02  de  sulfate  de  soude  anhydre 
-f-  17",i)t       _       te,73  ii 
+   30°,75       —        *3,08  h 
+  32",73      —       50,05  » 
+  70%6)       —  44,38 
-f-  )03',i7      —  42,63 
M.  Loewel  admet  que  le  sel  qui  est  dissous  de  0°  à  33°  n'est  pas 
le  même  que  celui  qui  se  trouve  en  solution  depuis  33"  jusqu'à  400°. 
Il  fonde  son  opinion  sur  ce  fait  que  le  sulfate  de  soude  qui  se  dé- 
pose entre  ces  dernières  limites  de  température  est  anhydre,  tan- 
dis que  celui  qui  cristallise  entre  33"  et  0°  est  hydraté. 

Une  solution  de  1  partie  de  sulfate  de  soude  hydraté  dans  j  par- 
tic  d'eau,  laisse  déposer,  lorsqu'elle  est  abandonnée  dans  un  vase 
couvert,  à  -4-  T,  des  cristaux  d'un  sel  qui  ne  renferme  que  8  équi- 
valents d'eau.  Le  sulfate  de  soude  est  insoluble  dans  l'alcool.  C'est 
un  purgatif  très-employé  à  la  dose  de  40  à  60  grammes.  Le  com- 
merce le  livre  souvent  en  petits  cristaux  imitant  le  sulfate  de  ma- 
gnésie. 

II  peut  se  combiner  avec  l'acide  sulfurique  pour  former  un  sul- 
fate acide  qui  est  cristallisiible  et  dont  la  composition  est  repré- 
sentée par  la  formule 

ySaHO"  as  SW^q0 
Lorsqu'on  chauffe  ce  sel,  il  perd  d'abord  son  eau.  A  une  tempé- 
rature élevée,  il  laisse  dégager  de  l'acide  sulfuriquo  anhydre. 

SULFITE  DE  SOUDE. 

SO*,NaO  +  OHO. 

On  l'obtient  en  saturant  une  solution  de  carbonate  de  soude  par 
l'acide  sulfureux.  Il  forme  des  prismes  transparents  à  4  ou  h  G  pans 
terminés  par  des  sommets  dièdres.  Sa  saveur  «si  fraîche,  puis  sul- 
fureuse. Il  est  très-soluhle  dans  l'eau.  Sa  solution  attire  l'oxygène 
de  l'air.  On  en  fait  aujourd'hui  un  grand  usage  dans  les  amphithéâ- 
tres de  dissection  pour  conserver  les  cadavres  (.Suqucl).  On  injecte 
dans  l'aorte  3  à  4  litres  d'une  solution  de  ce  sel  marquant  35°  à 
l'aréomètre. 

Il  existe  un  bisulfite  de  soude  crislallisable. 


AZOTATE  DE  SOUUL. 


IITPOSULFITE  DE  SOUDE. 

SWjNnO  +  ;ino. 
Pour  préparer  ce  sel,  on  fait  bouillir  une  solution  de  sulfite  de 
soude  avec  un  excès  de  fleurs  de  soufre,  et  on  évapore  la  liqueur 
filtrée  :  l'hyprisulfile  de  sonde  se  dépuse  par  le  refroidissement 

biseaux  et  portant  des  l'aceltcs  sur  les  arêtes.  C'est  un  sel  incolore, 
inaltérable  il  l'air,  doué  d'une  saveur  arrière  cl  désagréable.  Lors- 
qu'on le  chauffe,  il  subit  la  fusion  aqueuse  cl  se  dessèche  ensuite, 
Au  rouge,  il  se  dédouble  en  sulfate  de  soude  et  en  pentasulfure  de 
sodium. 

4(S*NaO»)   =   SlS^aO')    +  NaS\ 

lljpwnlGlc  Snlkle  de  lonôe.  PeDlnulfure 
de  wmîu.  de  wdiDO]. 

L'hyposulGle  de  soude  se  dissout  facilement  dans  l'eau.  Lorsqu'on 
ajoute  un  aeiitc  minéral  énergique  à  celli'  solution,  l'aride  livposul- 
fureux,  mis  en  liberté,  se  dédouble  aussitôt  en  soufre  et  en  acide 
sulfureux.  La  solution  d'hyposulfite  de  soude  ne  forme  point  de  pré- 
cipité dans  les  solutions  des  sels  de  plomb  ou  d'argent;  mais  lors- 
qu'on fait  bouillir  le  mélange,  il  se  forme  des  sulfures  noirs.  Elle 
dissout  facilement  le  chlorure,  le  bromure  et  l'iodure  d'argent. 

AZOTATE  HE  SOUDE. 
AïNaOS  =  AiO>,NaO. 
Ce  sel  se  trouve  dans  le  commerce  sous  le  nom  de  salpêtre  du 
Chili  ou  de  nitre  cubique.  Il  cristallise  en  beaux  rhomboèdres.  Ces 
cristaux  sont  anhydres,  doués  d'une  saveur  fraîche  el  salée,  fusi- 
bles au-dessous  du  ronge.  Ils  attirent  quelque  peu  l'humidité  de 
l'air,  se  dissolvent  aisément  dans  ',1  parties  d'eau  à  16'.  Ils  sont 
insolubles  dans  l'alcool. 

L'azotate  de  soude  est  peu  employé  en  médecine  :  on  l'admi- 
nistre quelquefois  contre  la  dyssenterie.         *  " 
l'iiosrriATES  de  soude. 
Il  existe  plusieurs  combinaisons  d'acide  phosphorique  avec  la 
soude.  On  trouve  dans  le  commerce  un  phosphate  neutre  de  soude 
qui  renferme 

PhNftW  +  24"0  =  Pht)sj^a0  +  2i  aq. 

On  prépare  ce  sel  en  décomposant  une  solution  de  phosphate 
acide  de  chaux  par  le  earbonale  de  soude.  L'acide  carbonique  se 
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dégage,  il  se  précipite  du  phosphate  neutre  de  chaux  et  du  phos- 
phate neutre  de  soude  reste  en  dissolution.  On  obtient  ce  dernier 
sel  par  I'évaporalion  de  la  liqueur  filtrée.  Il  cristallise  en  prismes 
rhomboïdaux  obliques.  Ces  cristaux  s 'eftl émissent  facilement.  Ils 
se  dissolvent  dans  *  parties  d'eau  froide  et  dans  2  parties  d'eau 
bouillante.  Ils  son!  insuliihles  dans  l'alcool.  I.n  saveur  faible  du 
phosphate  de  soude,  moins  désagréable  que  celle  du  sulfate,  le 
fait  quelquefois  préférer  à  ce  dernier  sel  comme  purgatif.  On  l'em- 
ploie à  la  dose  de  30  à  00  grammes. 

Le  phosphate  de  soude  présente  plusieurs  degrés  d'hydratation. 
Indépendamment  du  sel  qui  renferme  24  équivalents  d'eau  de  cris- 
tallisation, on  en  connaît  un  antre  qui  en  renferme  14  équivalents. 

En  chauffant  le  phosphate  de  soude  hydraté,  il  es!  facile  d'en 
chasser  l'eau  de  cristallisation;  mais  il  est  nécessaire  de  parler  la 
température  au  rouge  pour  qu'il  abandonne  la  molécule  d'eau  ba- 
sique qu'il  renferme.  Il  se  convertit  alors  en  pyrophosphate  de  soude. 
A  l'étal  cristallisé,  ce  dernier  sel  renferme  PliO!*,2.\'aO  -f-  10I1O. 

Une  solution  de  6  a.  7  parties  de  phosphate  neutre  de  soude  et 
(ie  1  partie  de  sel  ammoniac  dans  l'eau  chaude  laisse  déposer  par 
le  refroidissement  de  gros  cristaux  transparents  qui  appartiennent 
au  type  du  prisme  rhomhoïdal  oblique  et  qui  renferment 


On  appelait  autrefois  ce  phosphate  de  soude  ammoniacal  sel  mi- 
crocosmique :  on  s'en  serl  pour  les  essais  au  chalumeau.  Il  existe 
en  solution  dans  les  urines. 

On  connaît  un  phosphate  de  soude  renfermant 

PhNaSrj*  +  3itlO  =  PhO^ffaO  +  M  aq. 
Dans  ce  sel  l'acide  phosphoriqiic  Iribasiquc  est  complètement  sa- 
turé par  3  équivalents  d'oxyde  de  sodium.  Ce  phosphate  possède 
une  réaction  alcaline.  On  l'obtient  en  ajoutant  de  la  soude  caus- 
tique à  une  solution  de  phosphate  ordinaire  et  en  évaporant  la  so- 
lution. Le  phosphate  trisodique  cristallise  par  le  refroidissement 
en  prismes  a  G  pans. 

Le  phosphate  acide  de  soude 


s'obtient  en  ajoutant  de  l'acide  phosphorique  à  une  solution  du 
phosphate  ordinaire  jusqu'à  ce  que  la  liqueur  ne  précipite  plus  les 


[NaO 

PhNaVO*  4-  SHO  =  PWPftlO  +  2  aq 
(MO 
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sels  de  baryte*,  et  en  évaporant.  Il  cristallise  tantôt  en  prismes  rhom- 
boïdaux  droits,  tantôt  eu  octaèdres  à  base  rhombe  modifiés  par  les 
faces  du  prisme. 

BJBOÎIÀTE  DE  SOUDE  OU  BOIUX. 

On  tirait  autrefois  ce  sel  de  quelques  contrées  de  l'Asie  où  il 
existe  en  dissolution  dans  lys  eaux  de  certains  lacs.  On  obtenait 
par  l'évaporation  de  ces  eaux  un  produit  connu  dans  le  commerce 
sous  ic  nom  de  tinkal.  C'est  le  borax  naturel.  11  se  présente  sous 
forme  de  prismes  rliomboïdaux  obliques,  d'une  densité  de  i.li  et 
renfermant  17  pour  cent  d'eau  de  cristallisation.  Ces  cristaux  de- 
viennent opaques  dans  l'air  sec.  Leur  composition  est  exprimée 
par  la  formule 

2BoO-<,NaO  +  10HO. 
On  obtient  le  borax  artificiel  en  faisant  dissoudre  dans  l'eau  bouil- 
lante 10  parties  d'acide  borique  de  Toscane  et  12  parties  de  car- 
bonate de  sonde  crislalli-c.  Si  on  laisse  refroidir  lentement  «ne  dis- 
solution concentrée  de  borax  dans  l'eau  bouillante,  d'une  densité 
de  1,346,  elle  laisse  déposer  des  octaèdres  réguliers  entre  19°  et  50". 
Ces  cristaux  constituent  le  borax  octaédriquc  dont  la  densité 
est  épie  à  1,813.  Il  ne  renferme  que  30,86  pour  cent  d'eau  de  cris- 
tallisation et  sa  composilion  est  représentée  par  la  formule 
2lîo03,NaO  +  SHO. 
La  solution  moins  courenlrée  laisse  déposer,  au-dessous  de  56°, 
des  cristaux  prismatiques  identiques  avec  le  borax  naturel. 

Lorsqu'on  chauffe  le  borax,  il  fond  dans  son  eau  de  cristallisai  ion, 
se  boursoulle,  se  dessèche  et  subit  ensuite  la  fusion  ignée.  Le  borax 
fondu  sert  pour  les  essais  au  chalumeau;  car  il  dissout  un  grand 
nombre  d'oxydes  en  formant  des  verres  diversement  colorés.  Le 
borax  se  dissout  dans  12  parties  d'eau  froide  et  dans  2  parties 
d'eau  bouillante.  Il  est  insoluble  dans  l'alcool.  La  solution  aqueuse 
possède  une  légère  réaction  alcaline.  On  l'employé  en  médecine, 
principalement  pour  l'usage  externe  et  comme  succédané  du  car- 
bonate de  soude  :  il  est  moins  alcalin  que  ce  sel. 

Caractères  des  sels  de  sonde.  —  Ils  ne  précipitent  ni  par  l'hydro- 
gène sulfuré,  ni  par  le  suif  hydrate  d'ammoniaque,  ni  par  le  carbo 
natc  de  soude,  ni  par  le  chlorure  de  platine,  ni  par  l'acide  per- 
chlorique.  L'acide  hydrofluosilicique  y  forme  un  précipité  blanc. 
Une  solution  d'antimoniate  de  potasse  y  occasionne  un  dépôt  blanc 
cristallin  d'antimoniate  de  soude  (Fremy). 
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LITHIUM 

Ce  métal  a  élé  découvert  en  1807  par  Arfredson.  Ou  le  rencontre 
dans  quelques  minéraux  tels  que  la  lépidolilhe,  qui  est  un  mica 
lilhifèrc,  la  triphylline,  qui  est  un  phosphate  de  Ter,  de  manganèse 
et  de  lithine.  Un  certain  nombre  d'eaux  minérales,  parmi  les- 
quelles il  faut  citer  les  enux  thermales  de  Bade  (Bade),  renferment 
des  composés  liihiques. 

MM.  Bunsen  el  Maithiessen  ont  obtenu  le  lithium  pur  parl'élec- 
trolyse  du  chlorure  de  lithium  fondu.  Le  procédé  qu'ils  ont  em- 
ployé est  le  suivant  : 

On  fond  du  chlorure  de  lithium  dans  un  creuset  de  porcelaine 
épais,  et  on  y  plonge  d'un  côté  un  gros  fil  de  fer  servant  d'élec- 
trode négative,  et  de  l'autre  une  pointe  de  charbon  de  cornue  ser- 
vant d'électrode  positive.  On  fait  ensuite  plisser  le  courant  d'une 
batterie  de  \  à  G  éléments  de  Bunsen  :  le  chlore  se  dégage  alors 
autour  du  charbon,  et  le  lithium  se  sépare  autour  du  fil  de  fer  sous 
forme  de  globules  métalliques.  On  plonge  rapidement  le  fil  de  fer 
sous  une  couche  de  naphle  et  on  détache  le  lithium.  M.  Troosl, 
qui  a  récemment  étudié  lu  lilhium,  s'est  servi  d'un  procédé  ana- 
logue. 

Le  lithium  ainsi  obtenu  est  un  métal  d'un  blanc  d'argent.  Il  est 
très-léger  et  flotte  sur  le  naphle,  car  sa  densité  est  égale  à  0,389. 
Il  est  trés-ductile.  Avec  3  milligrammes  de  lithium,  MM.  Bunsen 
cl  Matthicsscn  ont  pu  tirer  un  lil  long  de  prés  de  1  mètre.  Lors- 
qu'un l'expose  à  l'air  humide,  le  lilhium  s'oxyde,  et  sa  surface  se 
couvre  d'une  pellicule  jannâlre.  Il  fond  a  180°.  A  une  température 
élevée,  il  s'enflamme  a  l'air  et  brûle  avec  une  flamme  blanche 
éclatante.  Il  brille  dans  le  chlore,  dans  la  vapeur  d'iode,  dans  la 
vapeur  de  soufre.  Il  décompose  l'eau  à  froid  sans  fondre  el  sans 
s'enflammer.  Projeté  sur  l'acide  sulfurique  concentré,  il  s'en- 
llamme  (Troosl). 

Le  lilhium  forme  avec  l'oxygène  un  composé  l.iO  qui  constitue 
Voxyde  de  lithium  ou  h  lithine.  En  se  combinant  avec  l'eau,  l'oxyde 
de  lithium  forme  un  hydrate  LÎHO*  =  LiO,HO  analogue  à  L'hydrate 
de  potasse.  Cet  hydrate  est  peu  soluble  dans  l'eau. 

Le  chlorure  de  lithium  LiCI  cristallise  en  petits  cubes  déliques- 
cents, fusibles,  solubles  dans  un  mélange  d'alcool  et  d'élhcr.  La 
solution  alcoolique  de  ce  chlorure  brille  avec  une  flamme  pourpre. 

Le  carbonate  de  lithine  CLiO3  =  COM-iO  peut  être  extrait  de  la 
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lépidolilhr.  Ce  minéral  renferme  de  l'acide  silicique,  de  l'alumine, 
de  l'oxyde  de  fer,  de  la  potasse,  3  à  i  pour  cenl  de  soude  et  du 
lluor.  On  le  calcine,  puis  on  le  chauffe  avec  de  l'acide  suiïurique 
concentré  :  il  se  dégage  du  fluorure  de  silicium,  de  l'acide  sili- 
cique est  séparé  et  l'acide  sulfurique  se  combine  avec  les  bases. 
Lorsque  l'excès  de  cet  acide  a  été  chassé,  ou  reprend  par  l'eau,  on 
ajoute  à  la  solution  un  lait  de  chaux,  jusqu'à  réaction  fortement 
alcaline,  puis  on  l'ail  bouillir.  Il  se  sépare  de  l'alumine  et  de  l'oxyde 
de  fer.  On  filtre,  on  évapore  a  siccilé,  on  reprend  de  nouveau  par 
une  petile  quantité  d'eau,  puis  on  ajoute  a  la  solution  du  carbo- 
nate d'ammoniaque  :  le  carbonate  de  lilhinu,  peu  suluhlc,  se  pré- 
cipite. On  le  lave  avec  de  l'eau. 

li  constitue  une  poudre  blanche  légère,  fusible  a  une  forte  cha- 
leur rouge.  Il  se  dissout  dans  environ  KIO  pal  lies  d'eau.  La  solution 
possède  une  réaction  alcaline. 

Le  carbonate  de  lithine  a  été  préconisé  dans  le  Irailement  de  la 
gravclle. 

Le  sulfate  de  lithine  Si  M*  =  S03,LiO  cristallise  en  tables  rurjm- 
boïdales  incolores,  ('lisibles,  solublrs  dans  -2  à  II  parties  d'eau. 

Il  existe  un  phosphate  double  de  soude  et  de  lithine  qui  est  peu 
suluble  dans  l'eau. 

RUBIDIUM  ET  CÉSIUM 

Ces  mélaux  ont  été  découverts  eu  1860  par  MM.  Dunsen  et  Hirch- 
colF  à  l'aide  d'une  nouvelle  méthode  d'analyse  douée  d'une  mer- 
veilleuse sensibilité,  el  qui  est  fondée  sur  l'observation  des  raies  du 
spectre.  La  description  de  cette  méthode  sortirait  du  cadre  de  cet 
ouvrage,  el  nous  devons  nous  borner  a  l'indication  très-sommaire 
des  principes  sur  lesquels  elle  est  fondée. 

On  sait  que  le  spectre  visible  de  la  lumière  solaire  ne  présente 
pas  seulement  une  succession  de  diverses  bandes  colorées.  Lors- 
qu'on l'examine  attentivement,  a  l'aide  d'instruments  grossissants, 
on  remarque  que  celle  succession  n'est  point  continue,  mais  que 
les  bandes  lumineuses  diversement  colorées  sont  séparées  par  des 
raies  obscures.  Ces  raies,  découvertes  autrefois  par  Wollaston  et 
étudiées  par  Fraunhofcr,  sont  très-nombreuses,  irrégulièrement 
distribuées  dans  l'étendue  du  spectre  depuis  le  rouge  jusqu'au 
violet,  mais  chacune  d'elles  occupe  une  position  déterminée,  et 
pour  les  raies  principales  celle  position  a  été  fixée  a  l'aide  de  me- 
sures cxacles.  Fraunhofer  a  désigné  ces  raies  par  les  lettres  de  l'ai- 
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phauet  ABCDEFGH.  Enlro  toutes,  la  raie  D  est  la  plus  appa- 
rente :  elle  est  placée  dans  le  jaune.  D'autres  lumières,  celle  des 
étoiles,  par  exemple,  donnent  de  même  des  spectres  discontinus. 
Au  contraire,  un  AI  de  platine  incandescent  ou  toute  autre  source 
lumineuse  qui  ne  renferme  aucun  principe  volatil,  donne  un  spectre 
continu. 

On  observe  des  faits  très-dignes  d'inlénH  lorsqu'on  prend  pour 
source  lumineuse  des  flammes  dans  lesquelles  se  trouvent  répan- 
dus des  corps  volatils  et  partie nlii'i-enie ut  des  substances  métal- 
liques volatiles  :  les  spectres  que  donnent  de  telles  flammes  sont 
exclusivement  formés  par  des  rates  brillantes. 

Qu'on  introduise  dans  la  flamme  d'un  bec  de  Bunsen  un  SI  de 
platine  imprégné  de  chlorure  de  sodium,  aussitôt  celte  flamme  se 

complet,  puisqu'il  es!  réduit  à  une  seule  bande  lumineuse  jaune. 
On  a  reconnu  que  celle  ligne  brillante  roïneide  entêtement  avec  la 
raie  noire  D,  qui  est  placée  dans  le  jaune  du  spectre  solaire  et  dont 
il  a  été  question  plus  haut.  Cette  raie  jaune  caractérise  le  so- 
dium dans  tous  ses  composés  :  c'est  le  spectre  du  sodium  (voir  la 
ligure). 

Une  flamme  dans  laquelle  se  trouve  suspendu  du  chlorure  de 
lithium  donne  un  speclre  composé  de  deux  raies  brillantes,  l'une 
située  dans  le  rouge,  l'autre  dans  le  jaune  prés  de  la  raie  t).  Une 
troisième  raie  apparaît  quelquefois  dans  le  bleu  lorsque  la  tempé- 
rature de  la  flamme  est  trts-élevéc.  Le  potassium,  le  strontium,  le 
calcium,  le  barium  donnent  de  même  des  spectres  formés  par  des 
raies  diversement  colorées,  et  chacun  de  ces  spectres  est  parfaite- 
ment caractérisé  par  le  nnmbre,  la  couleur  et  la  position  des  raies. 
Le  barium  donne  les  raies  les  plus  nombreuses  et  les  plus  larges. 
Les  autres  métaux  ferment  des  spectres  plus  compliqués.  Celui  du 
fer  est  formé  de  10  raies  brillantes. 

MM.  Rirchhoff  et  Bunsen,  qui  ont  découvert  ces  derniers  faits, 
en  ont  fait  une  application  très-heureuse  a  l'analyse.  Pour  décou- 
vrir un  des  métaux  précédents  dans  un  composé  ou  même  dans  un 
mélange,  ils  introduisent  une  petite  quantité  de  la  matière  dans  la 
flamme  du  gaz  et  observent  le  spectre  que  donne  cette  flamme. 

Telle  est  la  sensibilité  de  ee  procédé  qu'il  suffit  qu'un  5^53335  ue 
milligramme  de  chlorure  de  sodium  soit  répandu  dans  la  flamme, 
pendant  une  seconde,  pour  que  la  raie  jaune  du  sodium  devienne 
visible.  .MM.  Ktrchhoff  et  Bunsen  emploient  pour  faire  ces  obser- 
vations un  instrument  qu'ils  ont  nommé  spectroscope  et  dont  nous 
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ne  pouvons  donner  la  description  dans  cet  ouvrage.  La  découverte 
de  deux  nouveaux  métaux,  le  césium  et  le  rubidium,  a  l'aide  de 
l'analyse  spectrale,  a  été  le  couronnement  de  ces  brillants  tra- 
vaux. 

Bnbidinm,— Ce  mêlai  a  été  découvert  en  1800  par  MM.  Kircbhoff 
et  Bunsen,  dans  la  lépidolilhe  de  Saxe.  Il  est  caractérisé  par  deux 
belles  raies  rOUgea  qui  lui  ont  valu  son  nom.  M.  Grandeau  a  ren- 
contré le  rubidium,  avec  le  césium,  dans  les  eaux  minérales  de 
Bourbonne-lcs-Bains,  de  Vichy,  du  Mont-d'Or  et  dans  un  grand 
nombre  de  substances  minérales  et  de  cendres  de  végétaux,  no- 
tamment dans  les  salins  de  betteraves. 

Dans  les  traitements  qu'on  fait  subir  à  la  lépidolithe  pour  eu  re- 
tirer la  lithinc  (pape  iH'.t).  le  rubidium  reste  avec  le  potassium  cl 
le  sodium  dans  les  liqueurs  d'où  li;  carbonate  d'ammoniaque  a  pré- 
cipité le  carbonate  de  lilhine. 

Après  avoir  évaporé  ces  liqueurs  et  après  avoir  calciné  le  résidu 
on  le  reprend  par  l'eau  cl  on  ajoute  du  chlorure  de  platine.  Il  se 
précipite  un  mélange  de  chlorure  double  de  platine  et  de  potas- 
sium et  de  chlorure  double  de  platine  et  de  rubidium.  De  ces  deux 
chlorures  doubles,  le  dernier  est  beaucoup  moins  solublc  dans 
l'eau  que  le  premier.  On  parvient  donc  à  les  séparer  l'un  de  l'autre 
par  des  lavages  répétés  à  l'eau  bouillante.  I.c  chlorure  double  de 
platine  et  de  rubidium  reste  ù  l'état  d'une  poudre  jaune.  En  le 
calcinant  on  le  convertit  en  chlorure  de  rubidium  qu'on  dissout 
dans  l'eau  pour  le  séparer  du  platine. 

M.  Bunsen  a  d'abord  isolé  le  rubidium  en  soumettant  le  chlo- 
rure à  l'électrolyse.  Il  l'obtient  pins  facilement  aujourd'hui  en  cal- 
cinant le  tarlrate  aeide  de  rubidium  avec  du  noir  de  fumée.  Dans 
celle  opération,  le  carboiiale  lie  rubidium,  formé  par  la  calcina  lion 
du  lartrale  acide,  est  réduit  par  le  charbon  :  le  rubidium  se  volati- 
lise cl  est  recueilli  dans  l'huile  de  naphte. 

Le  rubidium  est  un  métal  doué  d'un  éclat  comparable  à  celui 
de  l'argent.  Il  est  blanc  avec  une  teinte  à  peine  appréciable  de 
aune,  tèxposé  il  l'air,  il  se  couvre  immédiatement  d'une  pellicule 
d'un  bien  grisAlre  de  sons-oxyde,  s'éi diaulle  et  s'enuamme  sponta- 

II  enlre  en  ébuililion  au-dessous  du  rouge  et  se  convertit  en  une 
vapeur  bleue  tirant  un  peu  sur  le  vert.  Sa  densité  est  égale  à  1,32. 
Projeté  sur  l'eau,  il  la  décompose  éner^iijucineiil.  prend  feu  et 
brille  avec  une  flamme  qu'il  est  impossible  de  distinguer  de  celle 
du  potassium. 
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l'hydrate  de  rubidium  HbHO1  =  RbO,HO  ressemble  à  celui  de 
potassium  par  sa  causticité  et  sa  grande  solubilité  dans  l'eau, 

Le  chlorure  de  rubidium  ItbCl  est  anhydre  comme  le  chlorure  de 
potassium.  H  est  beaucoup  plus  stiluhle  dans  l'eau  que  ce  dernier 
et  cristallise  comme  lui  en  cubes.  Avec  le  chlorure  de  platine  il 
forme  un  chlorure  double  (ehlorophtinaie  de  rubidium)  qui  con- 
stitue un  précipité  jaune  clair  cristallin,  qui  ne  diffère  du  composé 
correspondant  du  potassium  que  par  une  plus  grande  insolubilité 
dans  l'eau. 

L'azotate  de  rubidium  se  présente  en  cristaux  appartenant  au 
système  hexagonal,  tandis  que  le  salpêtre  cristallise  ordinaire- 
ment en  prismes  dérivés  d'un  prisme  rhombuldal  droit. 

Césium.  —  Ce  métal  est  caractérisé  par  une  belle  raie  bleue  qui 
lui  a  valu  son  nom  (de  caesiiis  bleu  de  ciel),  et  par  plusieurs  autres 
raies  moins  importantes.  11  a  été  découvert  par  MM.  KirchholT  et 
Itniisen  dans  1rs  «mx-mères  ttes  sources  salines  île  f  Hiiklicim  et  a 
été  rencontré  dans  un  assez  grand  nombre  d'autres  eaux  minérales 
(Grandcau)  (page  80). 

Récemment,  MM.  Johnson  et  Allen  ont  découvert  en  Amérique 
une  lépidolilbe  très-riche  en  eésium.  Ce  métal  accompagne  presque 
toujours  le  rubidium,  niais  généralement  en  très-petite  quantité. 

Ou  est  parvenu  à  séparer  ces  den\  métaux  l'un  de  l'auliv  en  met- 
tant a  profit  l'inégale  solubilité  de  leurs  carbonates  dans  l'alcool 
(celui  du  rubidium  y  est  insoluble)  ou  de  leurs  tarlrates  acides 
dans  l'eau  (Johnson  et  Allen). 

L'hydrate  d'oxyde  de  césium  cristallise  difficilement.  Il  est  Irts- 
caustique.  Il  attaque  le  platine.  11  se  volatilise  à  une  température 

Le  chlorure  csl  déliquescent,  propriété  qui  le  distingue  des  au- 
tres chlorures  alcalins.  Il  forme  avec  le  chlorure  de  platine  un 
chloroplalinalc  encore  moins  soluble  que  celui  de  rubidium. 

L'osofaf*  est  isomorphe  avec  celui  de  rubidium.  11  est  soluble 
dans  l'alcool,  ce  qui  le  distingue  du  salpêtre. 

D'après  les  dernières  recherches  de  MM.  Johnson  et  Allen,  con- 
cernées par  celles  de  M.  Bunsen,  l'équivalent  du  césium  est  de  133. 


La  découverte  de  ce  métal  est  due  a  l'analyse  spectrale.  M.  Wil- 
liam Crookes  a  aperçu  le  premier,  en  (861,  une  belle  raie  verte  en 
examinant  au  spectmscope  les  raies  formées  par  une  flamme  dans 
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laquelle  il  avait  introduit  une  petite  quantité  de  dépôts  formés 
dans  les  chambres  de  plomb  de  certaines  fabriques  d'acide  sulfu- 
rique. Il  a  nette menl  exprimé  l'opinion  que  celle  raie  caractéri- 
sait un  nouveau  corps  simple  auquel  il  a  donné  le  nom  de  thaliium 
(de  OœJJo'î,  boui'UL'ijri  vert),  [nais  il  n'a  point  réussi  à  isoler  ce  corps 
à  l'étal  de  pureté,  et  par  conséquent  à  fournir  la  démonstration 
certaine  de  sa  découverte.  Celte  démonstration  est  due  à  M.  Lamy, 
qui  a  obtenu  le  tballhim  à  l'état  de  pureté  sous  forme  d'un  raélai 
lourd  dont  il  a  fait  connaître  les  principales  combinaisons. 

On  rencontre  le  Uiallium  en  très-petite  quantité  dans  certaines 
pyrites,  et  lorsqu'on  fait  servir  ces  pyrites  à  la  préparation  de 
l'acide  sulfurique,  il  se  concentre  dans  les  chambres  de  conden- 
sation, disposées,  dans  quelques  fabriques,  avant  les  chambres  de 
plomh  où  se  forme  l'acide  sulfurique.  Pour  1 '«traire  des  dépôts 
boueux  qui  se  rassemblent  sur  le  sol  des  chambres,  on  épuise 
ces  dépôts  par  l'eau  bouillante  :  du  sulfate  de  thaliium  se  dissout. 
On  concentre  la  solution  et  on  ajoute  de  l'acide  chlorhydrique, 
qui  précipite  du  protochlorure  de  thaliium  peu  soluble.  Celui-ci 
étant  de  nouveau  transformé  en  sulfate,  on  décompose  la  solution 
aqueuse  de  ce  dernier  sel  par  le  zinc,  qui  précipite  le  thaliium  à 
l'étal  métallique.  On  peut  aussi  calciner  dans  un  creuset  le  chlo- 
rure de  thaliium  avec  un  mélange  de  carbonate  de  potasse  et  de 
charbon  (flux  noir).  Il  se  forme  du  chlorure  de  potassium,  et  le 
thaliium  réduit  se  rassemble  au  fond  du  creuset,  où  il  forme  un 
culot  après  le  refroidissement. 

Récemment  on  a  signalé  ,1a  présence  du  thaliium  dans  les  cauï 
minérales  de  Nauheim  et  d'Orb  (Brcltger). 

Le  thaliium  pur  est  un  métal  lourd  qui  se  rapproche  du  plomb 
par  quelques-uns  de  ses  caractères.  Il  est  gris,  malléable,  plus  mou 
que  le  plomb.  Sa  densité  est  égale  a  11,9.  11  fond  a  290°.  A  une 
très-haute  température  il  se  volatilise.  Lorsqu'on  le  plie  il  fait  en- 
tendre un  bruit  analogue  au  cri  de  l'élain. 

D'autres  caractères,  entre  autres  ceux  tires  de  l'isomorphisme, 
rappellent  ceux  des  métaux  alcalins. 

Le  thaliium  est  très-oxydable  el  est  capable  fie  décomposer  l'eau. 
On  le  conserve  ordinairement  sous  l'eau,  qui  dissout  l'oxyde,  ou 
plutôt  l'hydrate,  a  mesure  qu'il  se  forme.  Ce  métal  se  dissout  dans 
l'acide  sulfurique  étendu  avec  dégagement  d'hydrogène.  11  attaque 
énergiquement  l'acide  azotique  qui  le  dissout. 

Le  proloxyde  de  thaliium  T10  est  noir.  Il  fond  au-dessus  de  300°. 
Il  attaque  le  verre.  11  forme,  en  s'unissant  à  l'eau,  un  hydrate  so- 
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lubie,  crïslallisable,  caustique.  Lorsqu'on  chauffe  les  cristaux  d'hy- 
drate de  thatlium,  ils  noircissent  en  perdant  de  l'eau.  L'hydrate  de. 
thallium  se  dissout  dans  l'alcool  et  forme  une  solution  très-dense, 
déeomposable  par  l'eau. 

Le  peroxyde  de  thallium  TIO3  se  forme  lorsque  le  thallium  brûle 
dans  l'oxygène  ou  lorsqu'on  précipite  le  perchlorure  de  liialliura 
par  la  potasse  caustique.  Dans  ce  dernier  cas  il  est  hydrate. 

Le  protochlorure  de  thallium  TIC1  est  peu  soluble  dans  l'eau  et 
se  précipite,  sous  forme  d'un  dépôt  blanc  caillebotté,  lorsqu'on 
ajoute  de  l'acide  clilnrhydrique  aux  solution*  des  sels  de  prot- 
oxyde  de  thallium.  Il  ressemble  au  chlorure  d'argent;  mais  i!  est 
insoluble  dans  l'ammoniaque  et  se  dissout,  au  contraire,  dans  une 
grande  quantité  d'eau  bouillante. 

Indépendamment  du  proto chlorure  de  thallium,  on  connaît  un 
perchlorure  TIG13  et  un  sesquichlomre  TI5C!3.  Ces  deux  derniers 
composés  sont  très-solublcs  dans  l'eau,  surtout  le  perchlorure. 
L'ammoniaque  ajoutée  à  la  solution  de  perchlorure  en  précipite 
incomplètement  du  peroxyde.  Si  l'on  ajoute  de  l'ammoniaque  à 
une  solution  concentrée  de  ce  chlorure,  préalablement  addition- 
née de  sel  ammoniac,  on  obtient  un  précipité  blanc  qui  renferme 
T1CI',3AïH3  (E.  Wiilm). 

Le  proloiodure  de  thallium  TU  s'obtient  par  double  décom- 
position sous  forme  d'un  précipité  jaune,  très-peu  soluble  dans 
l'eau. 

Les  solutions  acides  des  sels  de  protoxyie  de  thallium  no  sont 
point  précipitées  par  l'hydrogène  sulfure.  Le  sulfhydratc  d'ammo- 
niaque v  [m-mc  no  pm'iiiilé  noir  de  .-nll'uie  de  lliallinn).  Le  diro- 
mate  de  potasse  y  forme  un  précipité  jaune.  Le  chlorure  de  platine 
donne  un  précipité  jaune  qui  ressemble  au  chloropiatinalc  de  po- 
tassium. 

Le  sulfate  de  thallium  est  soluble  dans  l'eau,  caractère  qui  le 
dislingue  du  sulfate  de  plomb. 

L'azotate,  qui  est  soluble  de  même,  cristallise  en  aiguilles 

M.  Lamy  a  découvert  récemment  ce  fait  intéressant  que  les  com- 
posés de  thallium  exercent  sur  l'économie  une  action  toxique  éner- 
gique. 
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BARIUM 

Lo  barium  est  le  radical  métallique  de  la  baryte,  terre  alcaline 
découverte  par  Scheclc  en  ITJi.  Les  combinaisons  naturelles  les 
plus  abondantes  de  ce  métal  sont  le  sulfate  de  baryte  (baryte  sul- 
fatée, spath  pesant)  et  le  carbonate  de  baryte  (wilhérile). 

llavy  a  isolé  le  barium  en  1808,  en  décomposant  la  baryte  par  la 
pile  en  présence  du  mercure  qui  servait  d'électrode  négative.  Il  a 
obtenu  ainsi  un  amalgame  dont  il  a  séparé  le  mercure  par  distil- 
lation. M.  Bunsen  a  récemment  obtenu  le  barium  par  l'élentrolyse 
du  chlorure.  Il  a  introduit  ce  chlorure,  délayé  dans  de  l'eau  chaude 
acidulée  d'acide  chlo [hydrique,  dans  un  vase  cylindrique  en  terre 
poreuse.  Ce  vase  était  placé  dans  un  creuset  de  charbon  rempli 
d'acide  chlorhydrirpir  <■[  dont  ta  pami  élait  en  communication 
avec  le  pôle  positif  d'une  pile.  L'électrode  négative  élait  formée 

par  un  lil  de  phline  an  ultime  qui  |i!ois;:eait  dans  la  humilie  de 
chlorure  de  barium.  Tout  l'appareil  élail  placé  Elans  un  grand 
creuset  de  porcelaine  cl  chauffé  à  l'aide  d'un  bain -marie.  Le  ba- 
rium, mis  en  liberté  par  l'action  du  courant,  s'est  combiné  avec,  le 
mercure  du  fil  amalgame.  L'amalgame  cristallin  ainsi  obtenu  a  été 
Chauffé  dans  une  nacelle  de  charbon  au  milieu  d'un  courant  d'hy- 
drogène. Le  barium  c>t  resté  sous  forme  d'une  masse  métallique 
boursouflée,  dont  les  cavités  présentaient  un  éclat  semblable  à 
celui  de  l'argent.  Il  est  très-avide  d'oxygène  el  se  ternit  rapide- 
ment fi  l'air.  Il  décompose  l'eau  à  froid. 

raoïoxïDE  m  barh!h  ou  baryte. 
BaO. 

On  obtient  eet  oxyde  en  chauffant  l'azotate  de  baryte  au  rouge 
dans  une  cornue  de  porcelaine.  Lorsque  tout  dégagement  de  gai  a 
cessé,  on  laisse  refroidir.  On  trouve  dans  la  cornue  une  masse 
grise  boursoullée  qui  constitue  la  baryte  caustique. 

La  baryte  ne  fond  qu'à  la  température  la  plus  élevée  d'un  feu  de 
forge  (Abich).  Exposée  à  l'air,  elle  en  attire  l'humidilé  et  l'acide 
carbonique  el  se  délite.  Son  affinité  pour  l'eau  est  telle  que  lors- 
qu'on verse  ce  liquide  sur  un  fragment  de  baryte  caustique,  il  se 
produit  un  sifflement  comme  si  l'on  plongeait  un  fer  rouge  dans 
l'eau.  La  baryte  se  transforme  alors  en  une  poudre  blanche  qui 
est  l'hydrate  BaHO1  =  BaO,HO,  et  qui  se  dissout  dans  une  grande 
quantité  d'eau  bouillante.  Par  le  refroidissement  il  se  dépose  de 
la  solution  de  grands  cristaux  tabulaires  transparents  qui  ran- 


BIOIYDE  f)B  BARIUM, 


497 


ferment  BaO.HO  +  8  aq(ou  -f  9  aq.  d'après  H.  Rose).  L'hydrate 
de  baryle  si'  dissout  dans  2  parties  d'eau  bouillante  et  dans  20  par- 
ties d'eau  froide.  La  solution  limpide  porte  le  nom  d'eau  de  baryte. 
Elle  possède  une  forte  réaction  alcaline. 

On  peut  préparer  l'hydrate  de  baryte  en  décomposant  une  solu- 
tion concentrée  de  sulfure  de  barium  par  un  excès  d'oxyde  de 
cuivre.  11  se  forme  du  sulfure  de  cuivre  insoluble,  el  il  se  dépose 
des  cristaux  d'hydrate  de  baryte  par  le  refroidissement  de  la  li- 
queur filtrée. 

Enfin,  le  procédé  le  plus  économique  pour  obtenir  cet  hydrate 
consiste  à  mêler  intimement  100  parties  de  carbonate  de  baryle 
naturel  ou  artificiel  avec  13  parties  de  charbon  et  avec  une  quan- 
tité de  colle  d'amidon  suffisante  pour  former  une  pate.  On  fait  avec 
cette  pâte  des  boulettes  qu'on  expose  ensuite,  dans  des  creusets 
couverts,  à  l'action  d'une  très-haute  température,  l'aria  calcina- 
tion,  l'amidon  donne  du  charbon  tres-divisé.  et  l'acide  carbonique 
du  carbonate  se  trouvant  réduit  par  le  charbon,  se  dégage  à  l'état 
d'oxyde  de  carbone.  Il  reste  de  la  baryte  caustique  mélangée  avec 
l'excès  de  charbon.  On  jette  le  tout  dans  l'eau  bouillante,  qui  dis- 
sout la  baryte;  on  filtre  cl  l'on  obtient  des  cristaux  d'hydrate  par 
le  refroidissement  de  la  solution. 

BIOKYDE  DE  BARIUM. 

BaCA 

La  baryte  caustique  absorbe  1  équivalent  d'oxygène  à  300°  et  se 
convertit  en  bioxyde.  l'uni1  préparer  ee  dernier,  on  place  la  baryte 
dans  un  tube  de  porcelaioe,  on  chauffe  au  rouge  obscur  et  on  fait 
passer  dans  le  tube  un  courant  d'air  dépouillé  d'acide  carbonique. 
L'expérience  est  terminée  lorsque  le  gaz  qui  sort  de  l'appareil  esl 
de  l'air  non  altéré  (Hotissingaull). 

Le  bioxydo  de  barium  esl  une  masse  grise,  poreuse,  quelquefois 
verdatre.  Lorsqu'on  le  chauffe  au  i'oulv  vif  il  perd  son  second  équi- 
valent d'oïygène  et  se  convertit  de  nouveau  en  baryte  caustique. 
Mis  en  contact  avec  l'eau,  il  s'y  combine  tranquillement  et  sans 
(légale  m  ml  sensible  de  ehalcur.  cl  forme  un  hydrate  pulvérulent. 
Soumis  à  l'ébullilïun  avec  de  l'eau,  cet  hydrate  perd  de  l'oxygène 
et  se  convertit  en  hydrate  de  baryte.  Traité  par  l'aeide  sulfurique. 
le  bioxyde  de  barium  dégage  de  l'oxygène  mêlé  d'ozone  (page  13;. 
Introduit  dans  l'aeide  ehlorlmli  ique,  il  forme  de  l'eau  oxygénée 
(page  123). 
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SULFURE  DE  BARIll*. 
IlaS. 

Le  sulfure  de  barium  s'obtient  par  la  réduction  du  sulfale  de  ba- 
ryte naturel  au  moyen  du  charbon,  et  scrl  lui-même  a  la  prépara- 
lion  des  autres  composés  harvliques.  Le  sulfate  de  baryte  réduit 
en  poudre  line  est  mélangé  avec  du  charbon  pulvérisé  et  avee  une 
certaine  quantité  de  férule,  de  farine,  on  de  colophane.  Ce  mélange 
est  additionné  d'huile  de  lin  et  réduit  en  une  pate  avec  laquelle 
on  forme  des  boulettes.  Celles-ci  sont  calcinées  au  rouge  vif  dans 
un  creuset  couvert.  Il  se  forme  du  sulfure  de  barium  qui  reste  mé- 
langé avec  l'excès  de  charbon  et  avec  du  sulfate  non  décomposé. 
BaSO*  +  C*  =  4CO  +  liaS. 

Préalablement  exposé  a  l'air  et  ù  l'insolation,  le  produit  de  la 
calcination,  qui  renferme  du  sulfure  de  barium  divisé  et  dissé- 
miné dans  un  excès  de  charbon,  devient  phosphorescent  dans  l'obs- 
curité. On  le  nommait  autrefois  phosphore  de  Bologne.  Traité  par 
l'eau  bouillante,  il  donne  une  solution  qui  laisse  déposer  par  le  re- 
froidissement des  tables  hexagonales.  Ces  cristaux  constituent  un 
mélange  de  sulfure  de  barium,  de  sulfhydratc  de  barium  cl  d'hy- 
drate de  baryte. 

2BaS    +   2110   =   BaS,HS   +  BaO.HO. 
HouMlfon  smrbjdnio  HjiaSa 

di  bulum.  de  buiiim.  do  Larjtc. 

Ils  n'offrent  pas  une  composition  constante  :  ils  renferment  une 
quantité  plus  ou  moins  considérable  d'hydrate  de  baryte  el  d'eau 
de  cristallisation. 

Ces  mélanges  sont  quelquefois  désignés  sous  le  nom  d'oxysul- 
furc  de  barium  hydraté. 

La  solution  de  ce  qu'on  nomme  le  sulfure  de  barium  est  légère- 
ment colorée  cj]  jaune.  Lorsqu'on  la  traite  par  un  acide,  elle  laisse 
dégager  de  l'hydrogène  sulfure  et  donne  toujours  un  léger  dépôt 
de  soufre.  Elle  renferme  donc  une  petite  quantité  d'un  polysulfurc. 

CHLORURE  DE  BARIUM. 

BaQ. 

On  l'obtient  en  saturant  la  solution  de  sulfure  de  biirîum  par 
l'acide  ehlorhydrique.  Un  fuit  bouillir  la  liqueur  pour  chasser  l'hy- 
drogène sulfuré;  ou  filtre  el  un  fait  évaporer.  Le  chlorure  de  ba- 
rium se  dépose  en  tables  rhumbuïdidcs.  Ces  cristaux  renferment 
BaCI  +  2H0. 

Ils  sonl  inaltérables  a  l'air,  perdent  leur  eau  à  400*,  fondent  au 
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ronge.  Ils  possèdent  une  saveur  piquante  et  désagréable.  100  par- 
tics  d'eau  en  dissolvent  43,3  parties  à  13°, 6,  et  78  parties  à  l'ébul- 
lition  (Oay-Lussac).  Ils  sont  insnlubles  dans  l'alcool  absolu.  La  so- 
lution aqueuse  concentrée  pn'rhulc  |i;sr  l';irid<:  flilurliydriqni'. 

Le  chlorure  de  barium  est  quelquefois  employé  en  médecine 
pour  combattre  les  maladies  serofulcuscs  et  les  dartres. 

CARBONATE  DE  BARYTE. 

CBeO*=  CO°,BaO. 
On  prépare  ce  sel  par  double  décomposition  en  ajoutant  une  so- 
lution de  carbonate  de  soude  a  une  solution  de  sulfure  de  barium 
ou  de  chlorure  de  barium.  C'est  une  poudre  blanche  amorphe, 
presque  entièrement  insoluble  dans  l'eau  pure,  mais  qui  se  dis- 
sout sensiblement  dans  l'eau  à  travers  laquelle  on  fait  passer  un 
courant  d'acide  carbonique  ou  qui  renferme  des  sels  ammonia- 
caux. Le  carbonate  de  baryte  fond  au  rnugo  blanc  cl  perd  lente- 
ment son  acide  carbonique  a  celle  température. 

AZOTATE  DE  BARYTE. 
AzBaO4  =  Ai05,BaO. 

On  l'obtient  en  décomposant  le  sulfure  de  barium  ou  le  carbo- 
nate de  baryte  par  l'acide  azotique  étendu  et  en  évaporant  la  solu- 
tion neutre.  On  peut  aussi  le  préparer  en  mélangeant  des  solutions 
concentrées  d'azotate  de  soude  et  de  chlorure  de  barium  et  en 
concentrant  la  liqueur.  Elle  laisse  déposer,  par  le  refroidissement, 
des  cristaux  d'azotate  de  baryte,  tandis  que  du  chlorure  de  sodium 
reste  en  dissolution. 

L'azotate  de  baryte  cristallise  en  octaèdres  réguliers  ou  en  cubo- 
octaèdres  anhydres.  100  parties  d'eau  en  dissolvent  8,18  parties 
à  13°,  et  35, 18  parties  à  101°.  11  est  insoluble  dans  l'alcool  et  dans 
l'acide  azotique  concentré.  Il  fond  au  rouge  en  se  décomposant  et 
en  donnant  de  la  baryte  causlique. 

SULFATE  DE  BA nïTE. 

SBaO*  =  SO'.BaO. 

Il  se  précipite  sous  forme  d'une  poudre  blanche  amorphe  et  Irès- 
divisée  lorsqu'on  ajoute  de  l'acide  sulfurique  ou  un  sulfate  soluble 
à  la  solution  d'un  composé  barylique  quelconque.  Il  est  (ont  à 
fait  insoluble  dans  l'eau  et  dans  les  acides,  h  l'exception  de  l'acide 
sulfurique  concentré.  Fondu  avec  un  excès  de  carbonate  de  sonde, 
il  forme  du  carbonale  de  baryle  et  du  sulfate  de  soude  (page  (42), 

Action  toxique  des  sels  do  baryte.  —  Les  sels  de  baryte  snnl  vé- 
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néncux,  moins  par  l'irritation  locale  qu'ils  produisent  cl  qui  est  peu 
intense,  que  par  l'arlinu  qu'ils  cxeireul  sur  les  centres  nerveux,  et 
principalement  sur  la  moelle  epinière,  après  l'absorption.  Les  symp- 
tômes de  ri  mpoisoiinciiiriit  ressemblent  a  ceux  que  produisent  les 
narcotiques.  Les  effeN  sont  rapides  et  la  nmrt  peut  survenir  au 
bout  île  une  a  deux  heures  aprè?  l'in^eMinn  de  l.">  grammes  dp 
chlorure  de  barium.  On  connaît  aussi  <!<■<  cas  d'e;u;ioison:iement 
par  le  carbonate  de  baryte  naturel  pulvérisé  (withérile). 

STRONTIUM 

A  colé  iln  barium  vient  se  placer  le  strontium  :  les  composés 
de  ce  dernier  métal  offrent  la  plus  pr.mdc  analogie  avec  ceux  du 
premier.  Le  sinmlium  n  été  isolé  p.ir  Davy  en  IKOH,  i  l  plus  rceeiii- 
ment  pur  MM.  Uunseii  et  Mallhiosen,  a  l'aide  d'ua  procédé  ana- 
logue à  celui  qui  sert  a  la  préparation  du  barium.  M.  Matthicssen 
décrit  le  stronlium  comme  un  métal  jaune,  d'une  densité  de  2,50 
à  2,38,  plus  dur  que  le  plomb,  et  décomposant  l'eau  déjà  à  froid. 

Le  strontium  l'orme  avec  l'oxygène  un  prntoxydc  SrO,  qui  est  la 
slrontiane,  et  un  bioxyde  SrO*.  On  les  obtient  comme  les  oxydes 
baryliques  correspondants,  et  leurs  propriétés  se  rapprochent 
beaucoup  de  celles  de  ces  oxydes. 

On  trouve  dans  la  nature  le  carbonate  de  slrontiane  COs,SrO 
(slronlianitc),  et  le  sulfate  SO\SrO  (célestine).  Ces  deux  sels  sont 
insolubles  dans  l'eau,  mais  le  dernier  l'est  moins  que  le  sulfate  de 
baryte.  L 'azotate  de  slrontiane  Az(l;',SrO,  qo'oo  prépare  comme 
l'azotate  de  baryte,  se  dépite  de  sa  sotidiuu  aqueuse  chaude  en  oc- 
taèdres anhydres,  el  cristallise  à  une  basse  température  en  tables 
rhomboidaies  renfermant  cinq  équivalents  d'eau  de  cristallisation. 
Il  est  soluble  dans  l'alcool  et  colore  lu  flamme  de  celui-ci  en  rouge. 
Les  composés  stronliques  n'étant  pas  employés  en  médecine,  nous 
ne  croyons  pas  devoir  eu  présenter  ici  une  description  détaillée. 

CALCIUM 

Ce  mêlai  est  le  radical  de  la  chaux.  Davy  l'a  isolé  en  1808. 
.MM.  Bunsen  et  Matthiesscn  l'on!  obtenu  par  l'électrolyse  du  chlo- 
rure de  calcium  fondu.  D'après  MM.  LièvBodard  et  Jobin,  on  peut 
l'isoler  en  décomposant  l'iodure  de  calcium  par  le  sodium.  L'opé- 
ration se  fait  dans  un  creuset  de  fer. 

Le  calcium  est  jaune.  Il  possède  a  un  haut  degré  l'éclat  métalli- 
que lorsqu'il  est  fraîchement  limé.  Il  esl  inallérahle,  à  l'air  sec  cl  y 
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conserve  son  éclat  pendant  plusieurs  jours;  mais  dans  l'air  humide 
il  se  ternit  rapidement  et  se  couvre  d'une  couche  grisâtre  d'hydrate 
de  chaux.  Lorsqu'un  le  chauffe  au  rouge  sur  une  lame  de  platine, 
il  fond,  s'enflamme  et  brûle  avec  une  flamme  blanche  douée  d'un 
éclat  incomparable  :  il  se  forme  de  la  chaux. 

OITDE  DE  CALCIUM  OU  CHAUX. 

CaO. 

On  l'obtient  en  grand  en  calcinant  le  carbonate  de  chaux  naturel 
dans  des  fours  particuliers  qu'on  nomme  fours  à  chaux.  Les  cal- 
caires pure  donnent  par  la  ca  Ici  nation  de  la  chaux  gratte;  les  cal- 
caires mêlés  d'autres  carbonates  terreux,  d'argile,  de  sable,  etc., 
donnent  une  chaux  impure  qu'on  nomme  chaux  maigre. 

La  chaux  ainsi  préparée  se  présente  en  gros  fragments  grisâtres, 
compactes,  durs. 

On  obtient  la  chaux  dans  les  laboratoires  en  calcinant  au  rouge 
blanc  des  fragments  de  marbre  blanc.  Parfaitement  pure,  elle  est 

La  chaux  est  infusible  aux  températures  les  plus  élevée».  Kxposée 
à  l'air,  elle  en  attire  l'humidité  et  l'acide  carbonique;  elle  se  délite, 
augmente  de  volume  et  Unit  par  se  convertir  en  une  poudre  blanche, 
mélange  de  carbonate  et  d'hydrate  de  chaux.  Lorsqu'on  la  met  en 
contact  avec  l'eau,  elle  en  absorbe  une  certaine  quantité  sans  don- 
ner lieu  d'abord  à  aucun  phénomène  particulier,  Mais  au  bout  de 
quelques  instants,  les  morceaux  imbibés  d'eau  commencent  à 
s'échauffer,  a  répandre  des  vapeurs,  puis  ils  se  fendent  et  augmen- 
tent de  volume;  si  la  quantité.  d'eau  est  assez  considérable,  \ichaux 
vive,  après  avoir  foisonné,  comme  on  dit,  finit  par  se  convertir  en 
une  poudre  blanche,  qui  est  la  chaux  éteinte.  C'est  l'hydrate  de 
chaux  CaHO*  =  CaO.HO. 

Lorsqu'on  délaye  la  chaux  éteinte  dans  l'eau,  on  obtient  une 
bouillie  blanche  qu'on  nomme  lait  de  chaux.  Dans  celte  prépara- 
tion l'hydrate  de  chaux  est  suspendu  dans  l'eau,  car  il  y  est  peu 
soluble.  Eu  filtrant  un  lait  de  chaux  on  obtient  une  liqueur  limpide 
qui  renferme  une  petite  quantité  d'hydrate  de  chaux  en  solution 
et  qui  constitue  l'eau  de  chaux.  1  partie  de  chaux  exige,  pour 
se  dissoudre,  778  parties  d'eau  à  13°. S  et  1270  parties  d'eau  bouil- 
lante (DalUin).  Un  volt  que  la  solubilité  de  la  chaux  diminue  .net: 
la  température.  Aussi,  lorsqu'on  porte  a  l'éhulliiinn  de  l'eau  de 
eli.iiM  saturée  à  if.  elle  laisse  déposer  de  l'hydrate  de  rh.ni*  sou. 
(urnie  de  petits  cristaux  (Phillips).  Un  obtient  aussi  des  cristaux 


SU2  SULFURES  DE  CALCIUM, 

d'hydrate  de  chaux  en  laissant  évaporer  l'eau  de  chaux  sous  une 
cloche,  au-dessus  d'un  vase  renfermant  de  l'acide  sulfurique.  Ces 
cristaux  sont  des  prismes  réguliers  il  6  pans  ou  des  tables  hexago- 
nales. Ils  constituent  l'hydrate  de  chaux  pur  (Gay-Lussac). 

L'eau  de  chaux,  sans  être  caustique,  offre  une  réaction  alcaline 
très- prononcée.  Elle  ramène  vivement  au  bleu  le  papier  de  tour- 
nesol rouge.  Elle  brunit  le  papier  de  curcum.T.  Exposée  au  contact 
de  l'air,  elle  en  attire  l'acide  carbonique  el  se  couvre  d'une  pelli- 
cule de  carbonate  de  chaux  cristallisé.  Lorsqu'on  y  ajoute  de  l'eau 
oxygénée,  il  se  précipite  des  lamelles  cristallines  d'hydrate  de  per- 
oxyde de  calcium. 

L'hydrate  de  chaux  se  dissout  abondamment  dans  l'eau  sucrée, 
en  formant  une  solution  très-alcaline,  qu'on  nomme  saccharale  de 
chaux. 

L'eau  de  chaux  est  employée  en  médecine.  On  la  prescrit  quel- 
quefois, pour  l'usage  interne,  dans  le  scorbut  el  dans  certaines  diar- 
rhées. On  l'a  employée  pour  combattre  le  muguel,  en  lotions  pour 
déterger  certains  ulcères,  et  en  injections  contre  l'uréthrite  chro- 
nique. 

SULFURES  DE  CALCIUM. 

Le  monoaulfure  de  calcium  CaS  se  forme  lorsqu'on  dirige  un 
courant  d'hydrogène  sulfuré  sur  de  la  chaux  incandescente  (Berze- 
lius)  et  lorsqu'on  calcine  du  sulfate  de  chaux  avec  le  J  de  son  poids 
de  charbon  (Bcrtbier).  L'eau  le  décompose,  d'après  M.  H.  Rose, 
en  sulfhydrate  de  sulfure  de  calcium,  et  en  hydrate  de  chaux  qui 
reste  mêlé  à  du  sulfure. 

On  emploie  en  médecine,  sous  le  nom  de  sulfure  de  chaux 
liquide,  une  solution  de  polysulfure  de  calcium  mêlée  d'hyposul- 
fitc.  On  l'obtient  en  faisant  bouillir  un  lait  de  chaux  avec  des  fleurs 
de  soufre  en  excès.  On  pnilimp'  IVlmllition  pendant  une  heure,  en 
ayant  soin  de  renouveler  l'eau  au  fur  cl  a.  mesure  qu'elle  s'évapore, 
puis  on  filtre.  On  obtient  une  solution  rouge  orangé.  Lorsqu'on 
y  ajoute  un  acide,  celte  solution  dégage  de  l'hydrogène  sulfuré  el 
donne  un  précipité  de  soufre  divisé  (magistère  de  soufre). 

Évaporée  à  siccité,  la  solution  de  sulfure  de  chaux  donne  le  foie 
de  aoitfre  calcaire.  Ces  préparations  sont  peu  usitées  aujourd'hui. 

CHLORURE  DE  CALCIUM. 

CaCl. 

On  l'obtient  en  dissolvant  le  marbre  blanc  ou  la  craie  dans  l'acide 
chlorbjdrique  et  en  évaporant  la  solution  neutre.  Fortement  con- 
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centrée  et  refroidir,  elle  laisse  déposer  des  cristaux  renfermant 
CaCl  -f-  GHO.  Ce  sont  des  prismes  â  6  pans,  souvent  stries  et  ter- 
minés par  des  pyramides  h  G  faces.  Ils  sont  déliquescents  et  se 
dissolvent  dans  le  {  de  leur  poids  d'eau  a  16°,  en  produisant  un 
abaissement  notable  de  température.  En  les  mélangeant  avec  de 
la  glace  pilée  on  parvient  à  abaisser  la  température  jusqu'à— 45°. 
Abandonnés  longtemps  dans  le  vide,  ils  perdent  4  équivalents 
d'eau.  Chauffes,  ils  fondent  dans  leur  l'eau,  et  a  -200»  ils  perdent 
de  même  i  équivalent  d'eau,  et  se  transforment  en  une  niasse 
blanche  poreuse  qui  fond  de  nouveau  au-dessous  du  ronge,  en 
perdant  l'eau  qu'elle  relient  encore.  Après  avoir  subi  la  fusion 
ignée,  le  clilorure  de  calcium  se  prend,  par  le  refroidissement, 
en  une  masse  blanche  rrislnlline.  C'est  sons  cette  rnrme  qu'on 
l'emploie  ordinairement  pour  desséelier  les  gai,  car  il  est  très- 
déliquescent.  Kn  se  dissolvant  dans  l'eau,  il  produit  une  forte 
élévation  de  température.  Lorsqu'on  fait  bouillir  une  solntion 
concentrée  île  chlorure  de  calcium  avec  de  l'hydrate  de  ebaux 
et  qu'on  filtre  la  liqueur,  celle-ci  laisse  déposer,  par  le  refroidis- 
sement, de  longues  aiguilles  Unes  qui  constituent  un  oiychlomre 
3CaO  +  CaCI  +  13H0. 

Le  chlorure  de  calcium  a  élé  employé  â  l'intérieur  dans  le  trai- 
tement des  maladies  scrofule  uses.  Il  sert  principalement  à  la  pré- 
paration de  certaines  eaux  minérales  artificielles. 

CÂBBONATE  DE  CttÀCX. 

CCa0'=C0',Ca0. 

On  le  rencontre  dans  la  nature  en  grande  abondance  et  sous 
différentes  formes.  A  l'état  cristallisé  il  constitue  le  spath  d'Islande 
et  l'aragonite.  Le  premier  cristallise  en  rhomboèdres  de  i03",5', 
incolores,  transparents,  biréfringents,  d'une  densité  de  2,7.  Le 
second  en  prismes  droits  à  base  rectangle,  d'une  densité  de  2,93. 
Ces  deux  formes  appartiennent  à  deux  systèmes  crislallîns  diffé- 
rents. Le  carbonate  de  chaux  est  donc  dimorphe. 

On  peut  préparer  artificiellement  et  obtenir  à  volonté  du  carbo- 
nate de  chaux  rhomboédrique  ou  prismatique.  Lorsqu'on  fait  pas- 
ser dans  de  l'eau  de  chaux,  à  la  température  ordinaire,  un  courant 
d'acide  carbonique,  il  se  forme  d'abord  des  globules  qui,  au  bout 
de  quelque  temps,  se  convertissent  en  rhomboèdres.  Si  l'opération 
précédente  se  fait  à  la  température  de  l'ébullition  de  l'eau,  le  pré- 
cipité se  compose  de  petits  prismes  d'aragonile.  D'un  autre  cùté, 
lorsqu'on  mélange  du  chlorure  de  calcium  avec  une  solution  de 
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bicarhonate  de  soude,  et  qu'on  fait  bouillir  le  liquide,  le  précipité 

est  entièrement  formé  de  rhomboèdres.  (G.  Rose.) 

Lorsqu'on  chauffe  avec  précaution  de  petits  fragments  d'ara- 
gonitc,  on  les  voit  se  désagréger  et  se  résoudre  en  une  multitude 
de  petits  cristaux  ayant  la  forme  du  spatb  d'Islande. 

Les  marbres  constituent  une  variété  du  raihimatc  de  chaux  na- 
turel. Ils  doivent  la  diversité  de  leur  aspect  et  de  leur  couleur  h 
des  matières  étrangères  qui  y  sont  mêlées.  Le  marbre  saccharoïde 
offre  une  tfiiturc  cristalline.  Le  carbonate  de  chaux  constitue  en- 
core les  diverses  roches  calcaires  que  l'on  trouve  dans  les  terrains 
de  sédiment,  et  qui  offrent  des  degrés  de  compacité  très-divers. 
Les  roches  calcaires  les  moins  compactes  sont  eclles  des  terrains 
lerliaircs.  Tout  le  monde  connaît  l'aspect  de  la  craie,  qui  est  du 
carbonate  de  chaux  amorphe  et  très-peu  agrégé. 

On  connaît  un  carbonate  de  chaux  hydraté  CO'.CaG  -)-  5HO.  11 
se  dépose  en  rhomboèdres  très-aigus  lorsqu'on  abandonne  long- 
temps à  l'air  une  solution  de  chaux  dans  l'eau  sucrée  (saccbarale 
de  chaux). 

Le  carbonate  de  chaux  abandonne  son  acide  carbonique  à  la 
température  rouge  et  se  convertit  en  chaux  caustique.  Cette  dé- 
composition est  rendue  plus  facile  par  l'intervention  de  la  vapeur 
d'eau.  Elle  a  lieu  plus  aisément  dans  un  four  a.  chaux  que  dans 
un  creuset  couvert,  par  la  raison  que  dans  le  premier  cas  un  fort 
courant  d'air  entraîne  sans  cesse  l'aeide  carbonique.  Réciproque- 
ment, Hait  a  pu  fondre  de  la  craie  en  la  chauffant  fortement  dans 
un  canon  de  fusil  exactement  srelté.  Dans  cette  expérience,  l'aride 
carbonique,  accumulé  sons  loi  tc  pression  dans  un  espace  clos,  a 
empêché  ta  décomposition  de  la  plus  grande  partie  du  carbonate 
de  chaux,  et  eelui-ci  ayant  pu  fondre,  s'est  trouvé  converti  en 
marbre  après  le  refroidissement. 

A  la  température  ordinaire  l'eau  dissout  2  à  3  cent  millièmes 
de  carbonate  de  chaux;  elle  en  dissout  n'n  à  100".  Les  solu- 
tions des  sels  ammoniacaux  dissolvent  plus  de  carbonate  de 
chaux  que  l'eau  pure.  -\ous  avons  insisté  a  plusieurs  reprises  sur 
la  solubilité  du  carbonate  de  chaux  dans  l'eau  chargée  d'acide 
carbonique.  Abandonnée  à  l'air,  une  telle  solution  laisse  déposer 
du  carbonate  de  chaux  a  l'étal  cristallin.  On  sait  que  ces  réac- 
tions s'accomplissent  dans  la  nature  et  donnent  lieu  à  diverses 
productions,  telles  que  les  incrustations  qui  se  forment  dans  le 
voisinage  de  certaines  sources,  les  stalactites,  etc.  Ces  dépôts  ren- 
ferment le  carbonate  de  chaux  à  l'élut  cristallin  t-l  compacte.  Leur 


OigiiizM  by  Google 


SULFATE  DK  CHAUX. 


texture  est  quelquefois  assez  fine  et  leur  dureté  assez  grande  pour 
qu'ils  puissent  servir  à  la  confection  d'objets  d'ornement.  Il  en 
est  ainsi  du  Sprudelstein  (pierre  du  Sprudel),  qui  se  dépose  au 
point  d'émergence  du  Sprudel,  une  des  sources  de  Carlsbad 
(page  106). 

SULFATE  I1B  CHAUX. 

SCaO*  =  SOa,CaO. 
On  rencontre  ce  sel  dans  la  nature  sous  deux  états.  Anhydre, 
il  constitue  Vanhydrite  des  minéralogistes.  Combiné  avec  2  équi- 
valents d'eau  de  crislallisatiim.  il  forme  ce  que  l'on  nomme  vul- 
gairement le  gypse  ou  I;i  pierre  à  plâtre,  dent  on  trouve  des  cou- 
ches assez  considérables  dans  le  terrain  tertiaire  inférieur  des  en- 
virons de  Paris. 

Le  sulfate  de  chaux  hydraté  se  rencontre  quelquefois  dans  la 
nature  en  cristaux  définis  qui  appartiennent  au  type  du  prisme 
rhoruboldal  oblique.  Ils  aJl'uetrtil  parfois  la  forme  d'un  fer  de 
lance.  Souvent  ils  s'eiilrelaeciit  d'une  manière  hiCL'uliere  les  uns 
dans  les  antres,  et  forment  des  masses  demi-translucides,  tantôt 
blanches  tantôt  colorées  :  dans  cet  étal,  le  sulfate  de  chaux  hydraté 
constitue  l'albâtre. 

Chauffé  a  80"  dans  un  courant  d'air  ou  a  113=  en  vase  clos,  ce 
sulfate  SO*,CaO  +  2H0  abandonne  lentement  a  équivalents  d'eau 
et  s?  convertit  en  sulfate  de  chaux  anhydre.  A  120°  ou  130°  cette 
déslml  ration  est  rapide  et  eomplÈte.  Dans  cet  état  le  sulfate  de 
chaux  est  apte  il  reprendre  son  eau  de  cristallisation  avec  la  plus 
grande  facilité  et  en  s'échanffant  d'une  manière  sensible.  Mais 

160*1  environ,  le  sel  anhydre  ne  reprend  son  eau  qu'avec  line  len- 
teur extrême  :  il  ne  la  reprend  point  lorsqu'il  a  été  calciné  au 
rouge  cerise.  Il  fond  au  roup:  Idane,  sans  se  décomposer. 

L'emploi  du  plâtre  comme  mortier  dans  les  constructions  est 
fondé  sur  la  propriété  du  sulfate  de  chaux  sec  de  reprendre  son 
eau  de  cristallisation;  en  s 'hydratant,  les  particules  de  sulfate  de 
chaux  prennent  la  forme  cristalline  et  éprouvent  une  augmenta- 
lion  de  volume,  tandis  que  le  volume  du  liquide  diminue;  il  en  ré- 
sulte qu'ils  se  rapprochent  les  uns  des  autres,  se  feutrent  et  finis- 
sent par  faire  prendre  le  liquide  en  une  masse  compacte. 

Le  sulfate  de  chaux  est  peu  solublc  dans  l'eau.  1,0(10  parties 
d'eau  bouillante  en  dissolvent  un  peu  plus  de  deux  parties;  à  35" 
elles  en  dissolvent  2,5i  parties  ;  à  0°  elles  en  dissolvent  2,03  par- 


AZOTATE  DE  CHAUX. 


tics.  Le  maximum  de  solubilité  du  sulfate  de  chaux  correspond 
a  35=.  Aussi  une  dissolution  faite  à  froid  se  trouble-t-elle  à  l'ébul- 
lition.  Le  sulfalc  de  chaux  est  complètement  insoluble  dans 
l'alcool. 

AZOTATE  DE  CHAUX. 

AïCaO"  +  4110  =  AzlP,CaO  +  iuq. 
Ce  sel  se  forme  naturellement  dans  le  voisinage  de  nos  de- 
meures, dans  le  sol  de  nos  caves,  dans  les  murs  humides.  Il  est 
contenu  dans  ce  que  l'un  nomme  les  matériaux  salpetrés.  Il  existe 
en  dissolution  dans  certaines  eaux  de  sources  et  de  puits.  On  l'ob- 
tient en  saturant  le  carbonate  <ie  chaux  par  l'acide  azotique.  II  con- 
stitue des  prismes  hexagonaux  déliquescents,  solubles  dans  le  -J  de 
leur  poids  d'eau  et  dans  l'alcool.  Ces  cristaux  renfermant  i  équi- 
valents d'eau  de  cristallisation. 

HVPOCIILOIIITE  DE  CHAUX. 
CICnO'  =  ClO.CoO. 

Ce  sel  existe  dans  le  chlorure  de  chaux  du  commerce,  qui  cons- 
titue un  mélange  d'hypochlorile  et  de  chlorure.  On  obtient  ce 
produit  en  exposant  la  chaux  bien  hydratée  à  l'action  du  chlore. 
Celui-ci  est  absorbé  énergiqucmenl,  et  il  se  forme  un  mélange  de 
chlorure  et  d'hypochlorito  selon  l'équation 

Cl>  +  2CaO  =  CaCl  +  ClCaO*. 
L'opération  doit  être  conduite  lentement  pour  éviter  l'élévation 
de  température;  car  a  100°  l'bypucblorilc  se  convertirait  en  chlo- 
rate et  en  chlorure. 

4ClCaO*  =  ClCaO*  +  3CaU  +  0*. 

Le  mélange  de  chlorure  de  calcium  et  d'hypochlorile  de  chaux 
(on  le  désigne  vulgairement  sous  le  nom  de  chlorure  de  chaux), 
est  une  matière  blanche  pulvérulente  amorphe,  qui  dégage  une 
odeur  de  chlore. 

Il  renferme  généralement  un  excès  de  chaux;  aussi  ramène-l-il 
d'abord  au  bleu  le  papier  de  tournesol  rouge  pour  le  décolorer  en- 
suite. Lorsqu'on  le  traite  par  l'eau,  l'hypochlorite  et  le  chlorure 
se  dissolvent,  el  il  reste  une  poudre  hlanche  pnnnpalcmenl  formée 
par  de  l'hydrate  de  chaux.  Soumise  a  l'ébullition,  la  solution  de 
chlorure  de  chaux  laisse  dégager  de  i'oxygène,  et  l'hypochlorite 
qu'elle  renferme  se  convertit  en  chlorate  et  en  chlorure. 

Lorsqu'on  le  traite  par  un  acide,  le  chlorure  de  chaux  laisse  dé- 
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gager  du  chlore.  L'aride  commence  par  mettre  l'acide  hypochlo- 
reux  en  liberté,  et  celui-ci,  réagissant  sur  le  chlorure  de  calcium, 
forme  de  l'oxyde  (lequel  est  saturé  par  l'acide)  et  donne  un  déga- 
gement de  chlore  (ïoir  page  170).  ■ 

^CaCl  +  C10  =  CnO  +  SCI. 

Le  chlorure  de  chaux  décolore  et  désinfecte  parce  qu'il  esl  une 
source  de  chlore,  cl  pour  qu'il  en  soit  ainsi,  on  voit  que  l'interven- 
tion d'un  acide  est  nécessaire  ;  colle  de  l'acide  carbonique  suffit. 

En  décomposant  une  solution  de  chlorure  de  chaux  par  le  car- 
bonate de  soude,  et  séparant  par  le  filtre  le  carbonate  de  chaux 
formé,  on  obtient  l'eau  de  Labatraque,  qui  renferme  de  l'hypo- 
chlorite  de  soude  et  du  chlorure  de  sodium. 

phosphates  ue  chaux. 

Le  phosphate  tribasique  PhCaW  =  PhOs,3CaO  se  ['encontre 
dans  les  os.  Insoluble  dans  l'eau  froide,  il  se  dissout  dans  les 
acides,  même  dans  l'acide  carbonique,  en  petite  quantité.  L'am- 
moniaque le  précipite  de  ces  solutions  acides. 

Le  phosphate  neutre  de  chaux 

PhCa'HOS  =  PhO'j^0 

se  rencontre  quelquefois  dans  les  concrétions  et  dans  les  sédi- 
ments urinai  res. 

Il  se  précipite  lorsqu'on  mélange  des  solutions  de  chlorure  de, 
calcium  et  de  phosphate  neutre  de  soude. 

rhNa'HO*  +  ÎCaCl  =  PnOMO»  +  îNaCl. 

Il  est  quelquefois  employé  en  médecine. 

Le  phosphate  acide  de  chaux 

PhCaElO'  =  PliO^o 

se  trouve  en  dissolution  dans  les  humeurs  de  l'économie  animale 
qui  offrent  une  réaction  acide.  Il  est  solub'te  dans  l'eau.  On  l'ob- 
tient en  traitant  la  cendre  d'os  par  1,'acide  sulfurique  étendu.  Il  sert 
à  la  préparation  du  phosphore  (page  240). 

Caractères  des  sels  de  chaux.  —  Les  solutions  des  s  ]s  de  chaux 
ne  précipitent  ni  par  l'hydrogène  sulfuré,  ni  par  le  sulfhydrate 
d'ammoniaque.  Le  carhonale  de  soude  j-  forme  un  précipité  blanc 
gélatineux.  Le  sulfate  de  soude  ou  l'acide  sulfurique  y  font  naître 


MAGNÉSIUM. 


un  précipité  blanc  volumineux,  si  les  liqueurs  sont  concentrées  ou 
moyennement  étendues.  Dans  les  solutions  très- étendues  ces  réac- 
tifs ne  forment  plus  de  précipité,  car  le  sulfate  de  chaux  est  légè- 
rement soluble  dans  l'eau.  L'acide  oxalique,  ou  mieux  l'oxalale 
d'ammoniaque  fait  naître  dans  les  solutions,  môme  les  plus  éten- 
dues des  sels  de  chaux  un  précipite  blanc  d'oxalate  de  chaux.  Ce 
sel  est  insoluble  dans  l'acide  acétique,  mais  se  dissout  facilement 
dnnsl'acide  chlorhydrique  et  dans  l'acide  azotique. 

fea  polassc  et  la  soude  forment  im  précipité  blanc  dans  les  solti- 
lions  concenlrées  des  sels  de  chaux;  l'ammoniaque  ne  les  préci- 
pite pas. 

MAGNÉSIUM 

Le  magnésium  est  le  radical  métallique  de  la  magnésie,  ou  oxyde 
de  magnésium.  La  magnésie  est  irréductible  parle  charbon.  D'après 
M.  Bussy,  on  obtient  le  magnésium  par  l'action  du  potassium  ou 
du  sodium  mu-  le  chlorure  de  m^m'^mm .  Puiir  le  préparer, 
MM.  H.  Deville  cl  Garon  emploient  le  procédé  suivant.  On  mé- 
lange, aussi  intimement  que  possible.  UIXI  grammes  de  chlorure  de 
magnésium,  100  grammes  de  chlorure  de  sodium,  100  grammes 
de  fluorure  de  calcium  et  100  grammes  de  sodium  coupé  en  petits 
morceaux.  On  introduit  ce  mélange  dans  un  creuset  de  lerre  bien 
rouge,  on  ferme  celui-ci  avec  son  couvercle  cl  on  le  relire  du  feu 
dès  que  la  réaction  est  terminée.  Après  avoir  agité  la  masse  liquide 
avec  une  baguette  de  fer,  pour  rassembler  les  globules  du  magné- 
sium, on  coule  le  tout  sur  une  plaque  de  fer.  Le  magnésium  est 
incrusté  dans  une  scorie  dont  on  délaelie  les  {-lobules  métalliques. 
On  purifie  le  métal  brut  en  le  chauffant  au  rouge  vif  dans  une  na- 
celle de  charbon,  au  milieu  d'un  courant  de  gai  hydrogène.  Il  se 
volatilise  et  se  condense  plus  loin.  Ou  le  fond  ensuite  avec  un 
mélange  de  chlorures  de  magnésium  et  de  sodium  et  de  fluorure 
de  calcium  :  le  magnésium  se  rassemble  au  fond  du  creuset. 

C'est  un  métal  blanc  qui  possède  presque  l'éclat  de  l'argent.  11 
esl  malléable  et  assez  dur  pour  qu'on  puisse  le  limer.  Sa  densité 
est  de  1,74  a  1,15.  11  fond  vers  500°  et  se  volatilise  a  la  chaleur 
blanche. 

Il  conserve  son  éclat  à  l'air  sec.  Il  décompose  l'eau  à  froid,  mais 
très-lentement. 

Chauffé  au  contact  de  l'air,  il  prend  feu  et  brûle  avec  une  flamme 
blanche  três-é datante.  11  se  forme  ainsi  de  la  magnésie  qui  reste  à 
l'état  d'une  poudre  blanche  volumineuse. 
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oxïoe  be  magnksrh  ou  magnésie  calcinée. 
MgO. 

On  l'obtient  en  calcinant  la  magnésie  blanche  du  commerce 
(carbonate  de  magnésie).  L'acide  <_■;< i ni <| m r-  se  dégage,  et  il  reste 
une  pondre  blanche  légère,  insipide,  qui  constitue  la  magnésie. 
Cellc-ei  est  infusible  au  feu  de  forge  et  n'éprouve  qu'une  demi- 
fusion  dans  la  flamme  du  chalumeau  a  gaz  hydrogène  et  oxygène 
(Clarke). 

L'eau  ne  dissout  que  1  à  2  cent  millièmes  île  magnésie  (Bineau). 
Mais  au  conlacl  de  ce  liquide  l'oxyde  s'Iiydraie  cl  devient  MgO, 110. 
Lorsqu'on  plonge  dans  la  bouillie  blanche  un  papier  de  tournesol 
rouge,  celui-ci  bleuit  ientrmenl.  IV  l'hydralc  de  magnésie  se  pré- 
cipite ù  l'état  amorphe  lorsqu'on  ajoute  de  la  potasse  caustique  a 
une  solution  d'un  sel  magnésien.  Exposé  à  l'air,  cet  hydrate  attire 
lentement  l'acide  carbonique.  On  trouve  dans  la  nature  de  l'hy- 
drate de  ïiiaptifsie  cn>l;illisé. 

La  magnésie  est  fréquemment  employée  en  médecine.  Délayée 
dans  l'eau  ù  la  dose  de  8  a  tfi  grammes,  elle  purge.  On  l'administre 
aussi  contre  les  aigreurs.  M.  Ifussy  a  préconisé  l'hydrate  de  ma- 
gnésie comme  contrepoison  de  l'acide  arsénieux.  La  magnésie  est 
le  meilleur  antidote  dans  l'empoisonnement  par  les  acides. 


On  le  connaît  à  l'étal  anhydre  et  à  l'état  cristallisé.  Pour  prépa- 
rer le  chlorure  de  magnésium  anhydre,  on  dissout  le  carbonate 
de  magnésie  dans  l'acide  chlorhydriquc,  on  ajoute  a  la  soluiion  du 
chlorhydrate  d'ammoniaque  et  on  évapore  à  sircilé.  On  obtient 
ainsi  un  chlorure  double  de  magnésium  et  d'ammonium  qu'on 
peut  dessécher  parfaitement.  On  introduit  la  masse  blanche  ainsi 
obtenue  dans  un  creuset  de  terre  et  on  chauffe  au  rouge.  Le  chlo- 
rure d'ammonium  se  volatilise  et  le  chlorure  de  magnésium  reste 
à  l'étal  d'un  liquide  qui  se  prend,  par  refroidissement,  en  une 
masse  cristalline  formée  par  des  lames  nacrées. 

Lorsque,  après  avoir  dissous  le  carbonate  de  magnésie  dans 
l'acide  chlorhydriquc,  on  évapore  et  qu'on  laisse  refroidir  la  solu- 
tion concentrée,  il  s'en  dépose  des  cristaux  prismatiques  qui  con- 
stituent un  chlorure  de  magnésium  hydraté  MgCl  -[-  fiHO.  On  ne 
saura  il  dessécher  cet  hydrate.  Lorsqu'on  le  chaude,  il  perd  non- 
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seulement  de  l'eau,  mais  encore  de  l'acide  chlorhydrique  et  laisse 

un  résidu  de  magnésie. 

MgCI  +  HO  =  HC1  +  MgO. 

CARBONATE  DE  MAGNÉSIE. 
CKg(fi    =  CO«,MgO. 

On  trouve  dans  la  nature  un  carbonate  fie  magnésie  CO'.MgO. 
Ce  carbonate  naturel  qui  constitue  la  giobertite  cristallise  en  rhom- 
boèdres obtus,  Irès-voisinsdeceux  <h»  ];ich;iu\  carlionalée.  On  trouve 
aussi  des  amas  considérables  d'un  carhrinatc  double  de  chaux  et  de 
magnésie  connu  sous  le  nom  de  dolomie. 

On  peut  obtenir  arlilieiellenicnl  du  carbonate  de  magnésie  sous 
forme  de  cristaux  hydratés,  en  laissant  évaporer  à  l'air  une  solu- 
tion de  carbonate  di*  m^Kiu'-sii'  dans  l'acide  carbonique.  Si  l'évapo- 
ration  se  fait  a  la  température  ordinaire  ou  mieux  vers  50%  on 
obtient  des  aiguilles  disposées  en  aigrettes  et  qui  renferment 
GO1, MgO  -(-  3HO.  Si,  au  contraire,  on  expose  à  l'air  la  solution  de 
carbonate  de  magnésie  dans  l'acide  carbonique,  à  une  basse  tem- 
pérature, on  obtient  principalement  des  cristaux  tabulaires  trans- 
parents qui  renferment  CO!,MgO  -|-5HO. 

Lorsqu'on  précipite  une  solution  bouillante  de  sulfate  de  ma- 
gnésie par  un  excès  de  carbonate  de  soude,  il  se  dégage  de  l'acide 
carbonique  et  il  se  forme  un  précipité  d'abord  floconneux,  mais 
qui  devient  pulvérulent  lorsqu'on  prolonge  l'ébullilion.  Ce  préci- 
pité, lorsqu'il  a  été  épuisé  à  plusieurs  reprises  par  l'eau  bouillante, 
présente  une  composition  représentée  par  la  formule 

3r.O*,*Mg0,HI0  =  3(C0*,Mg0)  +  MgO,H0  +  3  nq. 

On  peut  l'envisager  comme  une  combinaison  de  carbonate  de 
magnésie  hydraté  el  d'hydrate  de  magnésie,  et  on  le  nomme  ordi- 
nairement hydrocarljoualc  de  magnésie.  C'est  la  magnésie  blanche 
des  pharmacies  {magnesia  alba).  I.e  commerce  la  livre  ordinaire- 
ment sous  la  forme  de  gi  ns  pains  prismatiques,  blancs,  très-légers. 

Au  reste,  la  composition  de  cet  hydro carbonate  varie  suivant 
qu'il  a  été  précipité  à  froid  ou  à  chaud,  et  dans  ce  dernier  cas, 
suivant  que  l'ébullilion  a  été  prolongée  plus  ou  moins  longtemps. 
D'après  M.  Fritzschc,  la  magnésie  blanche  du  commerce  est  prin- 
cipalement formée  par  un  hydrocarbonatc  de  la  composition. 
iCOVMgO.allO. 

Le  précipité  formé  à  froid  est  plus  léger  que  celui  qu'on  obtient  a, 
la  température  de  l'ébullilion. 


SULFATE  DE  MAGNÉSIE.  SI  I 

La  magnésie  blanche  est  employée  en  médecine.  On  l'applique 
aux  mêmes  usages  que  la  magnésie  calcinée. 

SULFATE  DE  MAGNÉSIE. 


11  se  Ironie  aussi  en  dissolution  dans  certaines  eaux  minérales 
purgatives  dont  il  est  l'élément  prédominant.  On  en  obtient  de 
grandes  quantités  en  évaporant  ces  eaux,  comme  celles  de  Sedlilz 
en  Bohême  et  d'Epsom  en  Angleterre.  De  là  les  noms  de  se.l  du 
Sedlilz  ou  sel  d'Epsom  qu'on  a  donnés  autrefois  au  sulfate  de  ma- 
gnésie. 

Il  est  probable  que  ce  sel  se  forme  par  l'action  du  sulfate  de 
chaux  dissous  dans  les  eaux  sur  le  carbonate  de  magnésie,  action 
qui  donne  naissance,  par  double  décomposition,  à  du  sulfate  de 
magnésie  et  à  du  carbonate  de  chaux.  Il  cristallise  en  prismes 
rhomboïdaux  droits,  incolores,  transparents.  Il  possède  une  sa- 
veur désagréable,  a  la  fois  amere  et  salée. 

Sa  composition  est  exprimée  par  la  formule 
SO*,MgO  +  7110. 

lorsqu'il  a  cristallisé  a  la  température  ordinaire.  Purs,  ces  rrislauv. 
«.Vfllpurisseiii  à  l'.ur.  Lorsque  le  sulfate  de  magnésie  se  dépose  à  0e, 
il  renferme  la  équivalents  d'eau  de  cristallisation;  il  n'en  renferme 
que  G  lorsqu'il  cristallise  à  chaud. 

Exposé  à  l'action  de  la  tbalcur,  le  sulfate  i!e  magnésie  fond 
d'abord  dans  son  eau  de  cristallisation.  Chauffé  à  132°,  il  en  relient 
encore  1  équivalent,  qui  ne  se  dégaf.'''  qu'au-dessus  de  2Ur  (Cra- 
ham).  Le  sel  sec  supporte  une  chaleur  rouge  modérée  sans  subir 
de  décomposition.  11  fond  au  rouge  vif. 

Lorsqu'on  chauffe  le  sulfate  de  magnésie  hydraté  avec  du  chlo- 
rure de  sodium,  il  se  dégage  de  l'acide  e  h  In  l'hydrique,  et  il  se  forme 
du  sulfate  de  soude  et  de  la  magnésie  (llamun  de  Luna). 

100  parties  d'eau  dissolvent,  à  0%  25,"0  parties  de  sulfate  de 
magnésie  sec,  et  puis,  pour  chaque  degré,  0,47810  partie  de  sel 
(Gay-Lussac).  A  100°,  100  parties  d'eau  dissolvent  72,0  parties  de 

'  Le  commerce  livre  le  sulfate  de  magnésie  sous  forme  de  petites 
aiguilles.  On  peut  confondre  ce  sel  avec  le  sulfate  de  soude.  Ce 
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dernier  possède  une  saveur  moins  désagréable.  Sa  solution  ne  pré- 
cipite pas  par  le  carbonate  de  soude. 

Pour  reconnaître  le  sulfate  de  soude  mélangé  avec  le  sulfafe  de 
magnésie,  M.  Licbig  conseille  d'ajouter  à  la  solution  un  excès  de 
sulfure  de  barium  :  il  se  précipite  du  sulfate  de  baryte  el  de  la 
magnésie,  et  il  reste  en  dissolution  du  sulfure  de  sodium  avec 
l'excès  de  sulfure  de  barium.  Ou  Elire;  ou  ajoute  un  petit  excès 
d'acide  sulfurique,  on  filtre  de  nouveau  el  on  évapore  :  le  sulfate 
île  soude  cristallise. 

Le  sulfate  de  magnésie  du  commerce  contient  toujours  une  pe- 
tite quantité  de  chlorure  de  magnésium,  quelquefois  une  trace 
d'un  sel  île  fer.  Pour  précipiter  le  fer,  on  toit  bouillir  la  solution 
du  sel  impur  avec  du  l'hydrate  de  magnésie. 

Le  sulfate  de  magnésie  est  un  purgatif  très-employé  à  la  dose 
de  10  a  50  grammes. 

Il  forme  avec  le  sulfate  de  potasse  un  sel  double  renfermant 
SMgO>,SKO>  +  6110. 

On  a  obtenu  des  sels  doubles  analogues  avec  le  sulfate  de  ma- 
gnésie et  les  sulfates  de  soude  ou  d'ammoniaque. 

PHOSPHATE  À  MMOK I ACO-NÀGNÉS1EN . 

PhMgKAimjO»  +  taHO  =  PhO={^?0  +  taaq. 

Ce  sel  existe  dans  certains  calculs  urinaires.  Il  se  forme  sponta- 
nément et  se  dépose  dans  l'urine  qui  se  putréfie.  Lorsqu'on  ajoute 
a  du  sulfate  de  magnésie  du  chlorhydrate  d'ammoniaque,  puis  de 
l'ammoniaque,  enlin  une  solution  de  phosphate  de  sonde  ordi- 
naire, il  se  forme  un  dépôt  blanc,  grenu  de  phosphate  ammoniaco- 
magnésien.  Go  sel  est  très-peu  soluble  dans  l'eau.  Il  est  insoluble 
dans  l'eau  chargée  de  chlorhydrate  d'ammoniaque  ou  d'ammo- 
niaque. Chauffé  au  rouge,  il  abandonne  de  l'ammoniaque  et  de 
l'eau,  et  laisse  un  résidu  de  pyrophosphalc  do  magnésie 
PhMg'O'  =  Pli05,2MgO. 

Caractères  dos  sels  de  magnésie.  —  Us  ne  précipitent  ni  par 
l'hydrogène  sulfuré  ni  par  le  sulfhydrate  d'ammoniaque.  Le  car- 
bonate de  soude  y  fait  naître  un  précipité  floconneux  d'hydrnenr- 
honate  de  magnésie.  L'ammoniaque  et  le  carbonate  d'ammoniaque 
en  précipitent  la  moitié  de  la  magnésie,  l'autre  moitié  reste  en 
dissolution  sous  forme  d'un  sel  double.  Additionnées  d'une  quan- 
tité suffisante  de  chlorhydrate  d'ammoniaque,  les  solutions  des 
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sels  de  magnésie  nu  précipitent  plus  ni  par  l'ammoniaque  ni  par 
le  carbonate  d'ammoniaque.  La  potasse  précipite  complètement 
la  magnésie.  Les  sels  de  magnésie  sent  précipites  en  blanc  par  le 
phosphate  de  soude  additionné  d'ammoniaque. 

ALUMINIUM 

M.  Wrchlcr  a  isolé  ec  métal  en  1827,  eu  soumettant  le  chlorure 
d'aluminium  a  l'action  du  potassium.  En  1851,  M.  H.  Sainte-Claire 
Deville  a  réussi  à  obtenir  l'aluminium  en  quantité  notable.  C'est  à 
ses  efforts  que  la  science  cl  l'industrie  doivent  d'être  en  possession 
d'un  métal  sinssi  remarquable  par  ses  propriétés,  qu'important 
parles  applications  dont  il  est  devenu  l'objet. 

M.  H.  Deville  prépare  l'aluminium  sur  une  grande  échelle  en 
décomposant,  par  le  sodium,  le  chlorure  double  d'aluminium  et 
de  sodium. 

AI*a',NaCl  -f  3Xa  =  4NaCI  +  Al*. 

On  ajoute,  comme  fondant,  i  eeilaine  quantité  de  fluorure  de 

calcium,  et  on  introduit  le  méLin^'i:  dans  un  l'uni'  analogue  a  ceux 
qui  servent  à  la  fabrication  de  la  soude.  La  réduction  s'accomplit 

métal  liquide  sV>l  rassemblé  à  h  partie  inférieure  du  fminieau; 
il  est  recouvert  d'une  scorie  liquide.  On  laisse  écouler  d'abord 
celle-ci,  puis  le  métal  lui-même,  que  l'on  reçoit  dans  des  réci- 
pients refroidis.  Après  l'avoir  séparé  à  coups  de  marteau  de  la 
scorie,  qui  y  adhère,  on  le  fond  de  nouveau  dans  des  creusets  et 

On  a  essayé  aussi,  mais  sans  suerès  pratique,  d'extraire  l'alumi- 
nium de  la  cryolilhc,  minéral  qu'on  trouve  abondamment  au 
Groenland,  et  qui  constitue  un  fluorure  double  d'aluminium  et  de 
sodium  (APFP  +  3NaFI).  Comme  le  chlorure  double,  la  cryolithe 
esl  réduite  par  le  sodium. 

L'aluminium  est  un  métal  blanc  dont  ia  surface  polie  présente 
une  teinte  légèrement  bleuâtre.  II  est  duclible  et  malléable.  Il  est 
très-sonore.  Il  est  bon  conducteur  de  la  chaleur  el  conduit  l'élec- 
tricité huit  fois  mieux  que  le  fer,  a  diamètre  égal  des  fils.  Son  point 
de  fusion  esl  situé  entre  ceux  du  zinc  et  de  l'argent.  Sa  densité 
est  égale  à  2,50.  C'est  donc  un  corps  aussi  léger  que  le  verre  ou  la 
porcelaine,  et  cette  circonstance  molive  son  emploi  pour  la  fabri- 
cation de  certaines  pièces  ou  appareils  qui  doivent  unir  la  légèreté 
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à  la  résistance;  car  l'aluminium,  quatre  fois  plus  léger  que  l'ar- 
gent, est  aussi  lenace  que  lui.  On  s'en  sert  pour  la  confection  de 
certains  appareils  de  chirurgie. 

L'aluminium  est  inaltérable  a  l'air  même  humide.  Il  possède 
sur  l'argent  l'aviiiita^e  île  rôsislci'  à  riirliun  de  rh;  ilnip'iie  sulfure. 
11  n'est  pas  attaque  a  froid  par  l'acide  azoliqtie  faible  ou  même 
concentré  ;  l'acide  bouillant  l'altaque  avec  lenteur,  de  même  que 
l'acide  sulfurique;  mais  l'acide  chlorhydriquc  le  dissout  rapide- 
ment avec  dégagement  d'hydrogène. 

Les  solutions  de  potasse  et  de  soude  le  dissolvent  aisément,  avec 
dégagement  d'hydrogène.  Il  se  forme  des  aluminates. 

OSVDE  D'ALOinilIIlM  OU  ALUMINE. 


-ré  en  rouge, 
ces  d'oxydes 
du  corindon 
gtbbsite  et  le 


solution  de  sulfale  double  d'alumine  et  de  potasse  (alun),  par  du 
carbonate  d'ammoniaque.  Il  se  dégage  de  l'acide  carbonique- et  il 
se  forme  un  dépôt  gélatineux  d'hydrate  d'alumine.  On  recueille 
celui-ci  sur  un  filtre,  on  le  lave  à  l'eau  bouillante  et  on  le  des- 
séche. On  obtient  de  Calamine  parfaitement  pure  en  calcinant  for- 
tement de  l'alun  ammoniacal  (sulfate  double  d'alumine  et  d'am- 
moniaque). 

L'alumine  se  présente  sous  forme  d'une  matière  terreuse  amor- 
phe, blanche  lorsqu'elle  e.sl  pulvérulente,  bl;tnc  grisâtre  quand  elle 
est  agglomérée.  Obtenue  par  précipitation,  elle  retient  une  cer- 
taine quantité  d'eau  qu'elle  perd  complètement  par  la  calcination. 
Anhydre,  elle  possède  une  composition  représentée  par  la  formule 
Àl«0». 

Elle  est  d'ailleurs  complètement  indécomposable  par  la  chaleur, 
et  ne  fond  que  dans  la  flamme  du  chalumeau  ù  gaz  hydrogène  et 
oxygène.  C'est  le  type  des  oxydes  iiidificrents.  Récemment  préci- 
pitée, elle  se  dissout  facilement  dans  les  acides  pour  former  des 
sels  d'alumine;  mais  elle  se  combine  aussi  avec  les  bases  pour 


OigiiizM  by  Google 


CHLORURE  D'ALUMINIUM.  Sir. 
former  des  alumïnates  :  clic  se  dissout  facilement  dans  la  potasse 
caustique. 

Lorsqu'elle  a  été  iMlritiée,  l'illumine  se  dissout  difficilement  dans 
les  acides  et  dans  [es  alcalis. 

L'illumine  gélatineuse  est  insoluble  dans  l'eau.  M.  Walter  Crum 
a  réussi  à  obtenir  une  alumine  soluble,  en  exposant  pendant  long- 
temps une  solution  d'acétate  d'alumine  à  la  chaleur  du  bain-marie, 
envase  dos.  L'acide  acélique  se  sépare  dans  ces  conditions  de  l'alu- 
mine, et  peut  iHrc  chassé  par  lubtiililion  en  vase  ouvert;  l'alumine 
reste  en  solution.  Dans  cet  étal,  elle  ne  montre  aucune  tendance  a 
s'unir  soit  aux  acides,  soit  aux  alcalis;  car  celte  solution  se  coa- 
gule par  l'addition  d'une  petite  quantité  d'acide  sull'uriqtie  ou  de 
potasse. 

Lorsqu'on  soumet  l'alumine  gélatineuse  pendant  vingt-quatre 
heures  a  l'ébullilion  avec  de  l'eau,  elle  devient  de  même  insoluble 
dans  les  acides  et  dans  les  alcalis,  quoiqu'elle  reste  combinée  avec 
2  équivalents  d'eau  (Péan  de  Saint-Gilles).  Les  divers  états  sous 
lesquels  on  peut  obtenir  l'alumine  impriment  donc  a  cette  sub- 
stance de  curieuses  modifications  dans  ses  propriétés. 

ciiLOni;nE  d'aluminium. 
À1*C1°. 

L'alumine  complètement  irréductible  par  le  charbon  est  aussi 
indécomposable  par  le  chlore.  Mais  par  l'action  combinée  de  ces 
corps  elle  se  transforme,  à  une-  haute  température,  en  chlorure 
avec  dégagement  d'oxyde  de  carbone. 

Alif>3  +  C  +  Cl'  =  ATOa  +  3CO. 

Pour  préparer  ce  chlorure,  on  mélange  10(1  parties  d'alumine 
pure  et  40  parties  de  charbon,  on  en  fait  une  paie  avec  de  l'huile. 
On  calcine  celte  pale  au  rouge  vif;  on  réduit  rapidement  la  masse 
calcinée  en  fragments  qu'on  inlroduit,  encore  chauds,  dans  un 
tube  de  porcelaine  muni  d'une  allonge,  ou  mieux  dans  une  cornue 
tabulée,  en  grés  vernissé,  au  col  de  laquelle  on  adapte  un  large  ré- 
cipienl,  On  chauffe  au  rouge  vif  et  on  dirige  ensuite  sur  la  masse 
un  courant  de  chlore  bien  desséché. 

Le  chlorure  d'aluminium  se  volatilise  et  se  condense  dans  le 
récipient,  sous  la  forme  d'une  matière  blanche  cristalline,  souvent 
colorée  en  jaune  par  une  trace  de  chlorure  de  fer. 

Le  chlorure  d'aluminium  est  fusible  et  se  volatilise  a  une  tem- 
pérature peu  supérieure  à  100°.  Exposé  au  contact  de  l'air,  il  ré- 
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pand  dos  fumées  blanches  cl  ;ttlire  l'humidité.  Il  se  (iissoul  dans 
l'eau  aver:  dégagement  de  chaleur. 

On  obtient  une  solution  de  chlorure  d'aluminium  en  dissolvant 
l'alumine  en  gelée  dans  l'acide  chliirliyiliïque.  Mais  telle  solution 
ne  peut  Cire  amenée  il  siccilé  sans  se  décomposer.  A  un  certain 
di'^iv  di-  l'iuici'iili'alion  clic  dcjja.uc  <lc  l'acide  clilni'liviliïqiie  et 

laisse  de  l'alumine. 

Le  chlorure  d'aluminium  se  combine  facilement  avec  le  chlo- 
rure de  sodium  pour  former  un  chlorure  double  (Al!C!\NaCI) 
fusible  vers  200". 

SULFATE  D'ALUMINE. 

Le  sel  dit  neutre  renferme,  puur  1  molécule  d'alumine,  3  équi- 
valents d'acide  sulfnrkiue.  Lorsqu'il  est  cristallisé,  sa  composition 
est  exprimée  par  la  formule 

S»A1'0«  +  18H0  =  GSO^AIW  +  ISnq. 
On  le  rencontre  dans  la  nature.  On  le  prépare  dans  les  arts  en 
chauffant  avec  île  l'acide  sulfuriquc  des  argiles  non  ferrugineuses. 
Il  cristallise,  mais  difficilement,  en  aiguilles  et  en  lames  minces  et 
nacrées.  Sa  saveur  est  astringente  et  acide.  11  se  dissout  dans 
2  parties  d'eau  froide.  Chauffé,  il  perd  d'abord  son  eau;  puis,  a 
une  température  [dus  élevée,  son  acide  sulfuriquc,  en  laissant  de 
l'alumine. 

La  solution  de  sulfate  d'alumine,  quand  on  la  fait  digérer  avec 
de  l'hydrate  d'alumine,  peut  dissoudre  une  nouvelle  proportion 
de  ce  corps  pour  former  un  sulfate  basique  2S0S,AIW. 

Enfin  on  trouve  dans  la  nature  un  sulfate  plus  basique  eucorc 
qui  présente  la  composition  SO^AIW  +  9110. 

SULFATE  DOUBLE  D'ALUMINE  ET  DE  POTASSE,  ALUN. 
S*A1«0'».SK0'  +  ïiltO  =  3W,At*l)>.S0',KO  +  !4aq. 
Il  existe  dans  diverses  hwalilé-,  prinripjlmu'iil  a  la  Tolfa.  près 
de  Civîla-Vcccbia,  un  minéral  qu'on  nomme  atumlt,  et  qui  est 
composé  d'acide  sulfuriquc,  de  potasse,  d'alumine  et  d'eau.  Il 
renferme  les  éléments  rte  l'alun  avec  un  grand  excès  d'alumine. 
Lorsqu'on  calcine  légèrement  i 'alunite  et  qu'un  l'épuisé  ensuite 
avec  rte  l'eau  bouillante,  celle-ci  dissout  de  l'alun  qui  cristallise, 
après  concentration  de  la  liqueur.  Le  produit  ainsi  obtenu  est 
connu  sous  le  nom  d'aiun  de  Rome.  Il  possède  la  composition  de 
l'alun  ordinaire,  mais  cristallise  en  cubes. 
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On  fabrique  généralement  l'alun  pu  n joutant  une  solution  con- 
eentrée  cl  bouillante  (le  sulfate  de  potasse  ou  de.  chlorure  de  po- 
tassium à  une  solution  de  sulfate  d'alumine,  lin  laisse  refroidir  les 
liqueurs  en  les  filant  euridnuellenienl.  L'alun  se  dépose.  Le  sul- 
fate d'alumine,  qui  sert  à  la  préparation  de  l'alun,  se  prépare  sou- 
vent par  le  grillage,  ou  par  la  simple  exposition  à  l'air,  de  certains 
schistes  argileux  fortement  imprégnés  de  petits  cristaux  de  sul- 
fures de  fer,  principalement  (le  pyrite  FeSï.  En  absorbant  l'oxy- 
gène de  l'air,  la  pyrite  se  convertit  en  oxyde  do  fer  et  eu  acide  sul- 
furique.  Celui-ci  salure  une  partie  de  l'oxyde  de  fer  et  se  porte 
aussi  sur  l'alumine  du  schiste  argileux  pour  former  du  sulfate 
d'alumine.  En  lessivant  avec  de  l'eau  les  matières  grillées  ou 
exposées  à  l'air,  on  obtient  une  solution  de  sulfate  ferreux  et 
de  sulfate  d'alumine  ;  par  la  concentration,  le  premier  de  ces  sels 
(vitriol  vert)  s'oxyde  eu  partie  et  se  dépose  a  l'état  de  sous-sulfate 
ferrique;  une  autre  partie  se  sépare  à  l'état  cristallin  du  sein  de  la 
solution  concentrée  :  le  sulfate  d'alumine  reste  dans  les  eaux- 
mères.  Pour  obtenir  de  l'alun,  il  suffit  de  mêler  ces  eaux-mères 
encore  chaudes  avec  du  chlorure  de  potassium  et  d'agiter.  L'alun 
se  précipite  par  le  refroidisse  1  sous  forme  d'une  poudre  cris- 
talline. On  le  purifie  par  une  nouvelle  c  ris  la  I  Usa  lion. 

L'alun  est  un  sel  incolore  doué  d'une  saveur  astringente.  Il  cristal- 
lise ordinairement  en  octaèdres  régulier*,  volumineux  et  transpa- 
rents. Mais  on  peut  l'obtenir  en  cubes  semblables  à  ceux  de  l'alun 
de  Ilome,  lorsqu'on  ajoute  à  une  solution  d'alun  ordinaire,  saturée 
à  45°,  une  très-pelile  quantité  de  rnriirm.-ite  de  potasse,  de  manière 
que  le  précipité  d'abord  formé  se  redissolve  par  l'agitation.  Par  le 
refroidissement  la  liqueur  laisse  déposer  des  cristaux  cubiques 
ordinairement  opaques.  Ceux-ci  se  foi  nient  sous  l'iulluenne  d'une 
très-petite  quantité  de  sous-sulfale  d'alumine  que  la  liqueur  ren- 
ferme, et  qui  passe  peut-être  dans  les  cristaux.  A  celte  légère  dif- 
férence près,  l'alun  octaédriqne  et  l'alun  cubique  possèdent  la 
même  composition,  exprimée  par  la  formule 

S'ÂÎ»0".SKO*  +  24110  =  3S03,Al=ffi  +  SO^KO  +  24  nq. 

Il  représente  3  molécules  d'acide  sulmrique  3SH0*  =S>H*0!\ 
dans  lesquels  H*  sont  remplacés  par  (A.!-;";  AI*  possède  donc  une 
valeur  de  substitution  qui  est  —  3  :  il  est  Iriatomique. 

Lorsqu'on  chauffe  l'alun,  il  fond  d'abord  dans  son  eau.  ]1  en 
renferme  45,53  pnur  cent.  Par  le  refroidissement  il  prend  un  as- 
pect vitreux.  Le  produit  ainsi  obtenu  porte  le  nom  d'alun  de  roche. 
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Chauffé  davantage,  l'alun  se  boursoufle  beaucoup  en  perdant 
son  eau  et  lïnil  par  se  prendre  en  une  masse  anhydre  blanche, 
spongieuse  et  qui  forme  comme  un  champignon  au-dessus  du 
creuset  où  se  fait  l'opération.  C'est  ce  qu'on  nomme  ïrapropre- 
menl  l'alun  calciné;  ce  n'est  que  de  l'alun  déshydraté, 

Lorsqu'on  le  chauffe  au  rouge,  l'alun  se  décompose  sans  subir 
la  fusion  ignée;  l'acide  stilfuriquc  du  sulfate  d'alumine  se  dégage, 
en  se  décomposant  en  partie,  et  il  reste  un  mélange  de  sulfate  de 
potasse  cl  d'alumine.  A  la  chaleur  blanche  celle-ci  chasserait 
l'acide  sulfuriqne  du  sulfate  de  potasse,  et  il  ne  resterait  que  de 
l'alnminatc  de  potasse. 

1DO  parties  d'eau  à  10"  dissolvent  9,52  parties  d'alun  cristallisé; 
ù  20",  la  même  quantité  d'eau  dissout  13,13  parlies;  et  à  100% 
357, -18  parties  de  ce  sel  (Poggiaie).  L'alun  est  insoluble  dans  l'al- 
cool. 11  esl  employé  en  médecine  comme  astringent.  On  le  donne 
quelquefois  a  l'intérieur.  On  l'a  administré  dans  le  traitement  de 
la  colique  de  plomb.  On  s'en  sert  surtout  pour  l'usage  externe  sous 
forme  de  collyre,  de  gargarisme,  de  lotions,  d'injections.  On  s'en 
sert  aussi  comme  d'un  léger  eauslique  et  d'un  djitersif.  On  l'in- 
suffle quelquefois,  sous  forme  pulvérulente,  au  fond  de  la  gorge 
pour  combattre  les  angines.  On  louche  avec  un  cristal  d'alun  les 
aphtes,  cl  l'on  saupoudre  avec  de  l'alun  eu  poudre  des  ulcères  ou 
des  plaies  do  mauvaise  nature.  Pour  ce  dernier  usage  on  préfère 
l'alun  calciné. 

A  haute  dose  l'alun  esl  toxique.  La  science  a  enregistré  un  cas 
d'empoisonnement  accidentel  par  l'alun  ingéré  par  mégarde  au 
lien  de  poudre  do  gomme  arabique.  On  peut  admettre  que  30  gr. 
d'alun,  pris  en  une  fois,  constituent  une  dose  toxique. 

a  Lins  isoMonriiES  avec  l'a  ira  ordinaire. 

Indépendamment  de  l'alun  que  nous  venons  de  décrire,  il  existe 
une  foule  de  composés  que  l'on  désigne  sous  le  nom  générique 
d'aluns.  Ils  présentent  une  composition  analogue  a  celle  du  sulfate 
double  d'alumine  et  de  potasse,  et  sont  isomorphes  avec  lui;  c'est- 
à-dire  que  non-Èridcmenl  ils  possèdent  la  rnrine  forme  erislallinc, 
mais  que  les  éléments  de  ces  divers  aluns  peuvent  se  confondre 
dans  un  seul  et  même  cristal. 

En  premier  lieu,  il  existe  deux  aluns  dans  lesquels  la  polasse 
esl  remplacée  par  la  soude  ou  par  l'ammoniaque.  On  les  obtient 
en  mélangeant  le  sulfate  d'alumine  soit  avec  du  sulfate  de  soude, 
soit  avec  du  sulfate  d'ammoniaque.  L'alun  ammoniacal  esl  peu 
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soluble  à  froid,  comme  l'alun  ordinaire.  Lorsqu'on  le  chauffe  au 
rouge  il  reste  un  résidu  d'alumine  pure.  L'alun  sodique  est  beau- 
coup plus  soluble  que  l'alun  ordinaire.  Aussi,  pour  l'obtenir  en 
beaux  cristaux,  est-il  nécessaire  de  îrnmvrir  sa  solution  aqueuse 
d'une  couche  d'rtleonl  :  l'alun  swlique,  insoluble  dans  l'alcool,  se 
sépare  peu  à  peu  sous  forme  d'oelaèdivs  ii'-.u-niiors.  Les  formules 
suivantes  indiquent  la  composition  de  ces  trois  aluns  : 
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SllMA/ll')0.  3(S0'),A1W  -| 

Ajoutons  que  M.  Grandeau  a  obtenu  récemment  l'alun  de  rubi- 
dium tout  h  fait  semblable  h  l'alun  potassique. 

de  chrome,  dans  lesquels  [es  oxydes  l'crrique  r'e:u\  manganique 
Miffl1,  chromiquo  CrKP,  remplacent  l'alumine  A1*0*;  l'autre  sul- 
fate a  pour  base  la  potasse,  la  soude  ou  l'ammoniaque. 

Par  ia  combinaison  de  ces  6  sulfates,  i!  peut  se  former  !)  aluns 
dont  les  suivants  offrent  les  types  : 


S0*,KO,  3(S0'),U 

Ce  dernier  alun  surtout  est  remarquable  par  la  beauté  de  ses 
cristaux.  Ce  sont  des  octaèdres  réguliers ,  violet  améthyste  par 
transparence,  presque  noirs  par  réflexion.  Ils  donnent  une  solu- 
tion vert  foncé. 


Il  existe  dans  la  nature  une  foule  de  minéraux  qui  renferment 
au  nombre  de  leurs  éléments  de  l'acide  silicique  et  de  l'alumine. 
Les  feld&paths  sont  des  silicates  doubles  dont  l'une  des  bases  est 
de  l'alumine,  l'autre  un  alcali  nu  une  base  aleidino-terreuse.  Ainsi 
le  feldspath  orthose  est  un  silicate  double  d'alumine  et  de  potasse. 
Sous  l'influence  longtemps  prolongée  de  l'eau  et  de  l'acide  car- 
bonique de  l'air,  les  feldspaliis  éprouvent  une  décomposition  dont 
l'effet  est  la  séparation  et  l'entraînement  par  les  eaux  d'un  silicate 
soluble.  Le  résidu  est  un  silicate  d'alumine  hydraté  insoluble.  Ce 
silicate  renferme  un  excès  de  base  et  une  quantité  variable  d'eau. 


!i20  F  EH. 

Le  kaolin,  qui  est  l'argile  lu  plus  pure,  possède  une  composition 
voisine  de  lit  formule 

SSiO=,Alî03  +  2HO. 
On  sail  qu'il  sert  a  la  fabrication  de  la  porcelaine. 
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Voici  un  métal,  le  plus  important  de  tous  par  l'usage  qu'on  en 
fait  dans  les  arts  et  le  rôle  qu'il  a  joué  dans  la  civilisation,  qui  a 
reçu  aussi  de  nombreuses  applications  en  médecine. 

État  naturel.  —  I.c  fer  est  Ires-abondant  dans  la  nalurc.  On  le 
rencontre  à  l'état  natif  et  associe  au  nickel  et  au  chrome  dans  le 
fer  météorique.  Mais  on  le  trouve  surtout  engagé  en  de  nombreuses 
combinaisons  avec  l'oxygène  et  le  soufre. 

Les  minerais  qui  servent  a  l'exploitation  métallurgique  du  fer 
sont  les  oxydes  anhydres,  ou  hydrates,  et  le  carbonate.  Les  pyrites 
qui  constituent  des  sulfures  de  fer  et  qui  sont  si  communes,  ne 
sont  guère  exploitées,  au  point  de  vue  de  la  fabrication  du  fer  '. 

Les  minerai*  oxydés  do  fer  qu'un  emploie  sont  : 

1.  L'oxyde  ferroso-renique  ou  fer  oxyrtulé,  oxyde  de  fer  magné- 
tique; c'est  la  pierre  d'aimant  naturelle  et  un  des  meilleurs  mine- 
rais de  fer.  Le  fer  de  Suède  en  provient  en  grande  partie. 

2.  L'oxyde  féerique  anhydre,  qu'on  Iroufe  a  l'étal  cristallin  {fer 
oiigïste)  et  à  l'état  libreux  on  compacte  (hématite  rouge). 

3.  L'oxyde  fe.iTiqoe  hydraté.  Il  en  existe  diverses  variétés,  telles 
que  f'hématile  brune,  la  limonite,  le  minerai  de  fer  en  grains 
(ooli(hique),  le  minerai  de  fer  des  prairies  ou  mine  de  marais; 
cette  dernière  variété  est  la  moins  estimée,  parce  qu'elle  renferme 
des  phosphates. 

4.  Le  carbonate  ferreux  ou  fer  spathique. 

Traitement  des  minerais  de  far.  —  Les  détails  concernant  le  trai- 
tement métallurgique  do  ces  divers  minerais  de  fer  ne  sauraient 
trouver  place  dans  cet  ouvrage,  el  nous  devons  nous  contenter 
d'indiquer  les  principes  sur  lesquels  ce  traitement  repose. 

On  réduit  les  minerais  de  fer  par  le  charbon.  Celte  réduction  est 
facile;  mais  le  fer  métallique,  infusible  aux  températures  produites 
dans  l'opération,  reste  mélangé  a  la  gangue,  et  ne  peut  se  rassem- 
bler. Il  faut  donc  ou  qu'on  rende  la  gangue  très- fusible  pour  pouvoir 

1.  H.  Nordentkjotd  a  réusii  A  compléter  Is  gritlagmlei  minera»  pyrileui  en  fai- 
lant  intonenir  à  la  fois  l'air  et  la  vapeur  d'eau. 
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agglomérer  le  fer  incandescent  sous  forme  d'une  musse  spongieuse, 

nu  qu'on  élève  ;mcr.  I;i  tempérai  lire,  pour  qui'  h:  fer,  se  combinant 

avec  le  charbon,  se  convertisse  en  fonte  qui  puisse  prendre  l'élat 
liquide  et  se  rendre  a  la  partie  inférieure  ri ti  fourneau  en  même 
temps  que  la  gangue  liquéfiée  elle-même,  après  addition  d'un 
Tondant. 

De  là  deux  méthodes  pour  le  traitement  des  minerais  de  fer  r  la 
méthode  catalane,  qui  donne  directement  du  fer  doux,  la  gangue 
étant  convertie  en  un  silicate  double  d'iilumine  et  de  fer  très-fu- 
sible, et  la  méthode  des  hauts-fourneaur,  qui  donne  de  la  fonte,  la 
gangue  étant  transformée  en  un  silicate  double  d'alumine  et  de 
chaux  qui  ne  fond  que  difficilement. 

I.a  méthode  culalaue,  qui  l'A  usitée  en  Corse  et  dans  les  Pyré- 
nées, n'est  a j)|ili cable  qu'au  traitement  des  minerais  très-riches,  car 
elle  donne  lieu  à  la  perle  d'une  certaine  quantité  de  fer  qui  passe 
dans  les  scories  à  l'état  de  silicate.  Kilo  consiste  à  chaulTer  le  mi- 
nerai de  fer  avec  du  charbon  do  bois  dans  une  forge,  sorte  de 
creuset  quadrangulaïre  emprisonné  dans  un  massif  de  maçonnerie. 
Toute  la  cavité  île  ce  creuset  est  comblée  d'un  côté  par  du  char- 
Ijcii:  incandescent,  de  l'antre  pur  da  mi- 
nerai. Ces  deux  masses  se  loue  lie  ni  sans 
se  confondre.  Le  venld'un  puissant  souf- 
flet D  arrive,  par  une  tuyère,  a  la  par- 
lie  supérieure  du  creuset  en  E,  du  coté 
du  charbon,  dont  il  alimente  la  com- 
bustion (fig.  94).  Il  se  forme  de  l'acide 
carbonique;  mais  sous  l'influence  de 
l'excès  de  charbon  l'acide  carbonique 
se  trouve  réduit  en  oxyde  de  carbone, 
lequel,  pénétrant  dans  la  masse  de 
l'oxyde  de  fer,  le  réduit  en  fer  métal- 
lique en  repassant  à  l'élat  d'acide  car- 
bonique. Une  portion  de  l'oxyde  de  fer 
échappe  à  celle  réduction  et,  se  com- 
binant avec  la  gangue  formée  de  sili- 
cate d'alumine,  donne  naissance  à  un 
silicate  double  d'alumine  et  de  fer  très- 
fusible.  Une  partie  de  celle  scorie  s'écoule,  une  autre  reste  empri- 
sonnée dans  le  fer  incandescent.  Celui-ci,  rassemblé  sous  forme 
d'une  masse  spongieuse,  est  porté  sous  le  marteau,  qui  en  exprime 
le  resle  de  la  scorie. 


La  méthode  des  hauls-fournraux  eai  généralement  employée 
pour  l'exploitation  des  minerais  de  fer.  Kilo  consiste  à  fondre  ces 
minerais  à  une  très-haute  température,  en  transformant  le  fer  ré- 
duit en  foule  liquide,  el  la  gangue  en  un  laitier  fusible. 

Le  haut-fourneau  (fig.  113)  olfre  la  forme  de  deux  troncs  de  conc 
superposés  par  leur  base. 


On  le  charge  par  l'ouverture  A  du  sommet,  qu'on  nomme  gueu- 
lard, el  on  l'on  introduit,  par  couches  alterna  Ut  es,  du  combus- 
tible cl  du  minerai  additionné  d'un  fondant. 

Le  combustible  est  du  charbon  de  bois  ou  du  coke.  La  nature 
du  fondant  varie  suivant  la  composition  de  la  pansue.  11  s'agit  de 
produire  un  silicate  double  d'alumine  et  de  chaux  fusible.  Si  la 
gangue  est  siliceuse,  ce  qui  est  le  cas  le  plus  ordinaire,  on  ajoute 
du  carbonate  de  chaux  (castine).  Si  elle  est  riche  en  chaux,  on 
ajoute  des  matières  siliceuses  (erbue).  Dans  les  hauts-fourneaux 
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où  l'on  emploie  le  coke  comme  combuslible,  on  ajoute  un  excès 
de  chaux  destinée  à  absorber,  ù  l'état  do  sulfure  de  calcium,  le 
soufre  que  renferme  le  coke.  Le  laitier  est  alors  IrÈs-riche  en 
chaux  et  ne  fond  qu'à  une  température  extrêmement,  élevée.  Celte 
température  se  produit  â  la  partie  inférieure  et  rétréeie  du  haut- 
fourneau,  espace  prismatique  FK  qu'on  désigne  sous  le  nom  d'ou- 
vrage. On  y  injecte,  a  l'aide  d'une  puissante  machine,  un  fort  cou- 
rant d'air  qui,  dans  certaines  usines,  est  chauffé  préalablement  à 
200  ou  300°.  Là  il  se  produit  de  l'acide  carbonique  et  rie  l'oxyde 
de  carbone;  là  aussi  la  scorie  et  le  fer  carburé  se  liquéfient. 
Mais  l'acide  carbonique,  en  s'é levant  dans  les  étalages  El)  vers 
la  partie  la  plus  évasée  du  haut-fourneau  DC  qui  porte  le  nom 
de  ventre,  rencontre  des  couches  de  charbon  incandescent,  et  se 
réduit  en  oxyde  de  carbone,  et  celui-ci,  s'élevant  encore,  réduit  à 
son  tour  l'oxyde  de  fer  qui  se  trouve  rians  la  cuve  CB,  c'est-à-dire 
dans  la  partie  où  le  haut-fourneau  se  rétrécit  de  nouveau.  Ainsi 
la  réduction  de  l'oxyde  de  fer  n'est  point  difficile  et  s'accomplit 
dans  une  partie  du  haut-fourneau  où  la  température  atteint  seu- 
lement le  rouge  sombre.  Plus  bas  s'effectue  la  carburation  du  fer; 
enfin,  à  la  partie  inférieure  s'accomplit  la  liquéfaction  de  la  scorie 
el  de  la  fonle,  qui  se  rassemblent  dans  le  creuset  G,  cavité  placée 
au-riessous  du  point  où  arrive  le  vent  de  la  tuyère.  Mais  la  fonte, 
plus  dense,  gagne  le  fond,  et  le  laitier  surnage  et  sort  du  four- 
neau à  mesure  qu'il  s'accumule,  en  débordant  par  la  paroi  M  qu'on 

Quand  le  creuse!  est  presque  entièrement  rempli  île  fonte,  on 
laisse  couler  celle-ci,  par  une  ouverture  pratiquée  dans  la  dame, 
dans  des  canaux  creusés  dans  du  sable,  sur  le  sol  de  l'usine,  sorte 
de  moule  dans  lequel  la  fonte  se  solidilie.  Elle  eu  sort  en  cy- 
lindres à  section  riemi-circulnirc  qui  portent  le  nom  de  gueuses. 

En  résumé,  par  suite  de  la  combustion  du  charbon,  de  l'évacua- 
tion du  laitier  el  de  la  fonte,  le  minerai  cl  le  charbon  descendent 
incessamment  dans  le  haut-fourneau  et  sont  soumis  à  l'action  de 
températures  de  plus  en  plus  élevées.  Le  minerai,  desséché  et  dés- 
hydraté dans  la  partie  supérieure  de  la  cuve,  est  réduit  par  l'oxyde 
de  carbone  dans  la  partie  inférieure;  rians  les  étalages,  le  fer  se 
combine  avec  le  charbon,  et  la  chaux  commence  à  réagir  sur  la 
gangue;  enfin,  dans  la  partie  la  plus  rélrécie  et  la  plus  chaude  du 
haut-fourneau,  c'est-à-dire  dans  l'ouvrage,  la  fonle  et  le  laitier  se 
liquéfient.  Telles  sont,  dans  leur  ensemble  et  dans  leurs  phases 
diverses,  les  réactions  qui  s'accomplissent  dans  les  hauts-four- 
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neaux,  dont  la  marche  csl  cnnlinne,  cl  n'est  arrelée  que  lorsque, 
par  l'arlifin  des  lailiers,  les  parois  du  fourneau  elles-mêmes  ont 
étf  corrodées  et  dc.lériorc.es. 

I_1  fonte  fiant  obtenue,  on  procède  a  sa  Iransformatinn  en  fer 
doux  au  moyeu  de  Voflinoge.  Celle  opérnlion  a  pour  but  d'enlever 
à  la  fonte  la  plus  grande  partie  du  rharbon  et  du  silicium  qu'elle 
renferme.  Pour  rela  on  la  fond  nu  rontncl  île  l'air:  le  silicium,  une 
partie  du  charbon  et  même  une  petite  quanlilé  de  1er  s'oxydent  :  il 
se  forme  ainsi  du  silicate  de  fer  basique,  don!  l'excès  de  base  finit 
par  éirc  réduit  par  le  charbon  de  la  fonte.  De  l'oxyde  de  carbone 
se  d^ape,  et  la  fonte,  appauvrie  en  charbon  et  en  silicium,  de- 
vient moins  fusible  et  se  transforme  en  masses  spongieuses  de  fer 
doux.  L'ouvrier  rassemble  ces  masses,  il  les  porte  sous  le  marteau, 
qui  en  exprime  les  scories.  (Juaiid  la  foule  renferme  du  manganèse, 
celui-ci  s'oxyde  et  passe  dans  les  scories  à  l'état  de  silicate.  L'affi- 
nage de  la  foule  par  le  procédé  qui  vient  d'être  indiqué  (procède' 
comtois)  se  fait  an  charbon  de  bois.  V.n  autre  procédé  consiste  a 
faire  l'affinage  li  la  houille.  Dans  ce  dernier  cas,  l'opération  se 
divise  eu  deux  phases.  La  foute  est  soumise  à  une  première  fusion 
au  feu  de  coke  dans  un  fourneau  rectangulaire.  Le  métal,  d'abord 
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placé  a  la  surrace  du  combustible,  se  liquéfie  et  tombe  au  fond  du 
fourneau.  Fondu,  il  est  soumis  pendant  quelque  temps  à  l'action 
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de  l'air  que  l'on  injeele  à  la  surface  et  dans  la  masse  du  coke 
incandescent.  La  fonte  brute  perd  ainsi  son  silicium  et,  environ,  la 
moitié  de  son  charbon,  cl  se  transforme  en  un  métal  blanc,  aigre, 
cassant,  que  les  Anglais  nomment  fine  métal. 

Pour  terminer  l'affinage,  on  fond  le  «  fine  mcla!  n  sons  une 
couche  de  sennes  l'iTt'iifîiticnseii  ou  <h:  bal.litmrs  du  fer.  .sur  la 
sole  1)1)  d'un  four  à  réverbère  a  voûte  surbaissée  (fig.  i)G).  et  chauffé 
au  rouge  blanc  par  un  feu  de  houille  A;  le  carbone  de  la  tonte  ré- 
duit une  portion  de  l'oxyde  de  fer  ci  est  éliminé  sous  forme  d'oxyde 
de  carbone.  Celte  dernière  opération  se  nomme  le  puditlage,  et  les 
fours  où  elle  s'accomplit  portent  le  nom  de  fours  à  puddler. 

Préparation  du  fer  pur.  —  On  peut  obtenir  du  fer  pur  en  fondant, 
dans  un  fourneau  à  vent,  un  fer  doux  de  très-bonne  qualité,  tel  que 
des  pointes  de  Paris,  avec  une  pelile  quantité  d'oxyde  de  fer  et  du 
verre  pilé,  celle  dernière  substance  servant  de  fondant. 

On  obtient  aussi  du  fer  très-pur  en  réduisant  le  chlorure  ferreux 
anhydre  par  l'hydrogène  pur.  L'opération  se  fait  dans  un  tube  de 
verre,  ou  mieux  dans  un  tube  de  porcelaine  chaulle  au  rouge.  11  se 
dégage  de  l'acide  chien-hydrique  et  le  fer  reste  sous  forme  d'une 
couche  brillante  qui  revêt  les  parois  du  tube  d'une  masse  grise 
spongieuse,  au  milieu  de  laquelle  on  observe  quelquefois  des  cris- 
taux cubiques  (Peligol). 

Fer  réduit  par  l'hydrogène.  —  La  réduction  do  l'oxyde  ferrique 
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Pour  obtenir  ce  dernier  dans  un  étal  propre  à  l'usage  médical, 
on  emploie  de  l'oxyde  de  fer  trés-divisé,  tel  qu'on  l'obtient  en 
précipitant  par  l'ammoniaque  une  solution  de  chlorure  ferrique, 
lavant  et  desséchant  le  précipité.  Ou  évite  l'emploi  du  sulfalo 
féerique  pour  cette  opération,  parce  que  l'oxyde  que  l'ammo- 
niaque ci>  précipite  l'i-iifernu-  dir  petites  qiijutitrs  de  sous-sulfate. 
On  chauffe  cet  oxyde  au  rouge  obscur  dan-,  un  tube  de  porcetaioe 
ou  dans  un  canon  de  fusil,  que  l'on  fait  traverser  par  un  courant 
d'hydrogène  pur  et  sec.  Il  est  important  que  l'hydrogène  soit  ab- 
solument exempt  d'hydrogène  sulfuré  ou  d'acide  sulfureux,  car  le 
soufre  de  ces  produits,  se  Dxant  sur  le  fer,  donnerait  du  sulfure 
noir.  Il  est  essentiel  aussi  de  bien  régler  la  température.  Si  la  ré- 
duction avait  lieu  au-dessous  du  rouge  obscur,  le  produit  obtenu 
serait  noir  et  pyrophorique  ;  par  contre,  au  rouge  vif  on  verrait  les 
particules  de  fer  s'agglutiner,  et  le  produit  obtenu  n'offrirait  point 
le  degré  de  finesse  et  de  division  que  l'on  recherche  pour  l'emploi 
médical. 


526  FER. 

On  laisse  refroidir  le  fer  réduit  au  milieu  d'un  courant  d'hydro- 
gène, et  après  l'avoir  retiré  du  tube  on  le  passe  sur  un  porphyre. 
C'est  une  poudre  fine  d'un  gris  de  Fer. 

Propriétés  du  ter  doux.  —  Le  fer  forgé  en  harres  n'est  point  chi- 
miquement pur.  Il  renferme  tint.1  liès-pi.'lile  quantité  de  carbone, 
des  traces  de  silicium,  de  soufre,  de  phosphore  et  même  d'azote. 
Le  fer  doux  le  plus  pur  est  celui  qui  est  éliré  et  qui  forme  les  fils 
de  clavecin  ou  d'arc  bal. 

La  densité  du  fer  forgé  varie  de  7,i  à  7,9.  Battu  et  écroui  dans 
tous  les  sens,  il  offre  une  texture  a  très-petits  grains  brillants.  Dans 
cet  état  il  possède  une  densité  égale  à  7,8i.  Réduit  en  barres  ou 
étiré  en  fils,  il  offre  souvent  une  texture  fibreuse.  Il  est  très-tenace, 
duclile  et  malléable.  Le  fer  réduit  en  feuilles  se  nomme  tôle.  La 
tole  recouverte  d'une  couche  d'élain  constitue  le  fer-blanc.  On 
nomme  fer  galvanisé  le  fer  recouvert  d'une  couche  de  aine. 

Le  fer  exige,  pour  fondre,  la  température  la  plus  élevée  que  l'on 
puisse  produire  dans  un  fourneau  a  vent.  Avant  de  se  liquéfier,  il 
passe  par  l'état  pâteux.  Lorsqu'il  est  ramolli  par  l'action  d'une 
température  très-élevée,  il  peut  être  soudé  sur  lui-même,  propriété 
Irés-impo riante  pour  le  Iravail  de  ce  métal.  Le  fer  obéit  a  l'action 
de  l'aimant:  il  est  magnétique;  mais  il  n'est  pas  susceptible,  comme 
l'acier,  de  devenir  aimant  lui-même. 

l'Àpusi'  à  l'iiir  see,  il  se  conserve  sans  altét'.ilioil  à  lu  température 
ordinaire.  Au  rouge,  il  absorbe  l'oxygène  et  se  convertit  en  oxyde 
noir  de  fer  (oxyde  des  battiturcs).  Chauffé  au  rouge  dans  l'oxy- 
gène, il  brûle  avec  un  vif  éclat. 

Lorsqu'il  est  très-divisé,  le  for  absorbe  l'oxygène  avec  une  telle 
avidité  qu'il  s'enflamme  à  l'air  à  la  température  ordinaire  :  il  est 
pyrophorique.  Pour  l'obtenir  dans  cet  état,  il  suffit  de  réduire  par 
l'hydrogène  de  l'oxyde  de  fer  très-divisé,  à  l.i  température  la  plus 
basse  possible.  Ou  obtient  ainsi  une  poudre  noire. 

L'oxydation  du  fer  s'accomplit  à  la  température  ordinaire  en 
présence  de  l'air  humide.  Le  métal  se  convertit  dansées  conditions 
en  hydrate  de  peroxyde  qui  constitue  la  rouille.  Il  est  important 
de  se  rendre  compte  de  la  marche  de  cette  oxydation. 

Supposons  qu'une  goutte  d'eau  soit  déposée  sur  la  surface  bril- 
lante d'une  lame  de  fer,  chacun  sait  que  celle-ci  ne  tardera  pas  a 
se  ternir,  au  point  de  contact,  et  qu'elle  finira  par  se  recouvrir 
d'une  couche  de  rouille.  C'est  l'oxygène  de  l'air,  dissous  dans  la 
goutte  d'eau,  qui  commence  l'oxydation,  et  celle-ci  est  favorisée 
par  l'acide  carbonique  de  l'air  :  il  se  forme  d'abord  une  pellicule 
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de  carbonate  ferreux;  mais  ce  corps,  en  attirant  l'oxygène  et  l'eau, 
et  en  perdant  son  acide  carbonique,  se  transforme  bientôt  en  hy- 
drate de  peroxyde.  Une  loi-  commetii'iT,  l'ow  d.-ititin  marche  plus 
vite;  car  l'hydrate  de  peroxyde  de  fer  et  le  fer  lui-même  formant 
un  couple  voltaique,  l'eau  est  décomposée  :  sou  oxygène  se  porte 
sur  le  métal,  une  partie  de  son  hydrogène  s'unit  a  l'azote  de  l'air 
dissous  dans  l'eau  :  il  se  forme  ainsi  de  l'ammoniaque.  La  rouille 
renferme  toujours  une  petite  quantité  d'ammoniaque.  On  a  re- 
marqué que  lorsqu'il  est  conservé  dans  de  l'eau  renfermant  en 
dissolution  de  petites  quantités  de  substances  alcalines,  comme 
la  potasse  ou  même  l'ammoniaque,  le  fer  ne  se  rouille  pas. 

A  la  température  rouge,  le  fer  décompose  l'eau  en  mettant  son 
hydrogène  en  liberté  (page  ifj). 

L'oxydation  du  fer  par  l'acide  azotique  présente  des  phénomènes 
très-curieux.  Lorsqu'on  plonge  des  fils  de  fer  bien  décapés  dans 
l'acide  faible,  celui-ci  est  attaqué  immédiatement,  des  vapeurs 
rouges  se  dégagent  et  le  fer  se  dissout.  Au  contact  de  l'acide  azo- 
tique monohydralé,  les  fils  de  fer  ne  sont  pas  attaqués.  Qu'on  les 
plonge  ensuite  dans  le  même  acide  faible  qui,  auparavant,  les  atta- 
quait énergique  ment,  on  n'observera  plus  aucune  action.  Mais  il 
suffit  alors  de  les  toucher,  dans  le  sein  même  de  la  liqueur,  avec 
un  fil  tie  cuivre  pour  que  l'action  de  l'acide  sur  le  fer  se  manifeste 
de  nouveau  et  à  l'instant  même.  Ces  phénomènes  singuliers  se  rat- 
tachent a  ce  que  l'on  nomme  la  passivité  du  fer. 

Le  fer  se  dissout  dans  l'acide  azotique  très-étendu,  sans  déga- 
gement de  gaz  apparent  :  il  se  forme  de  l'azotate  de  fer  et  de  l'azo- 
tate d'ammoniaque. 

Fontea  et  Aciers.  —  On  considère  généralement  les  fontes  et  les 
aciers  comme  des  carbures  de  fer  renfermant  des  proportions  va- 
riables de  carbone,  auquel  se  trouve  associé  du  silicium  et  mfime 
de  petites  quantités  d'azote.  La  proportion  de  carbone  que  renfer- 
ment les  fontes,  varie  entre  2  et  5,5  pour  cent.  L'acier  est  moins 
carburé;  il  renferme  de  0,7  à  1,5  et  même  2  pour  cent  de  char- 
bon. Le  fer  doux  lui-même  peut  renfermer  de  ti,i'i  à  0,;i0  pour  cent 
de  carbone.  Lorsque  la  proportion  de  cet  élément  s'élève  dans  le 
for  jusqu'à  0,9  pour  cent,  celui-ci  acquiert  la  propriété  de  durcir 
notablement  par  la  trempe.  On  le  nomme  alors  fer  aciéreux. 

Les  quantités  de  carbone  que  renferment  les  aciers  et  même  les 
fontes  sont  telles  qu'il  est  difficile  de  supposer  que  ces  produits 
constituent  de  vrais  carbures  de  fer,  car  la  composition  de  la 
foote  la  plus  riche  en  carbone  ne  répondrait  qu'à  la  formule  peu 
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probable  FcKl.  I!  csl  possible  que  le  charbon,  an  lieu  de  se  com- 
biner avec  le  fer,  ne  fasse  que  s'y  dissoudre  à  une  température 
élevée. 

Ce  qui  tend  a  prouver  qu'il  en  est  ainsi,  c'est  que  la  fonte,  lors- 
qu'elle est  soumise  à  un  refroidissement  lent,  laisse  déposer,  à 
l'état  de  graphite  une  partie  notable  du  charbon  qu'elle  renferme. 
Il  y  est  disséminé  sous  forme  de  paillettes  noirâtres.  Telle  est  la 
fonte  grise,  qui  jouit  d'une  certaine  malléabilité  et  se  laisse  travailler 
à  la  lime.  Au  contraire,  quand  !a  fonte  est  soumise  a  un  refroidis- 
sement brusque,  elle  fournit  des  masses  métalliques  dures  et  cas- 
santes, plus  blanches  que  le  fer  doux  et  qui  semblent  homogènes. 
Elles  constituent  ce  qu'on  nomme  la  fonte  blanche.  Certaines  fontes 
qui  renferment  du  soufre  et  du  phosphore  restent  Manches,  même 
après  un  refroidissement  très-lent.  Il  en  est  de  même  de  celles  qui 
renferment  du  manganèse  r  ces  dernières,  très-riches  en  carbone, 
offrent  une  cassure  brillante  et  lamellcuse,  ce  sont  les  fontes  lamel- 
leuses  ou  miroitantes. 

Traitées  par  l'acide  chlorhydriqiic,  les  fontes  se  dissolvent  et 
laissent  dégager  de  l'hydrogène,  raclé  de  carbures  d'hydrogène 
félidés.  Les  fontes  grises  se  dissolvent  plus  rapidement  que  les 
fontes  blanches.  Après  une  ébullition  prolongée,  il  reste  un  résidu 
brun  charbonneux,  qui  se  dissout  dans  la  potasse  caustique  et  qui 
brûle  sans  résidu  sur  la  lame  de  platine. 

On  peut  obtenir  de  l'acier  par  une  décarburalion  partielle  de  la 
fonte.  Ce  sont  les  fontes  ni;nin;inesiieivs  oblenucs  iivec  le  charbon 
de  bois  que  l'on  emploie  pour  la  fabrication  de  cet  acier  qu'on 
nomme  naturel.  On  les  soumet  a  un  affinage  partiel,  en  les  main- 
tenant pendant  quelques  heures  à  l'état  liquide  sons  une  couche 
de  scories  riches  en  oxyde  de  fer.  Une  partie  du  carbone  de  la 
foute  csl  transformée  en  oxyde  de  carbone  par  l'oxygène  de  cet 

En  soumettant  a  un  affinage  partiel,  dans  des  fours  àpuddlcr,  des 
fontes  miroitantes,  on  est  parvenu  récemment  a  les  convertir  en 
aciers  puddlés,  lesquels,  é.lunt  fondus  dans  des  creusets,  donnent 
un  acier  de  bonne  qualité  (Krupp). 

Le  fer  doux  peut  être  converti  en  acier.  L'opération  s'exécute 
dans  des  caisses  un  briques  i  elraï  Uires,  dans  lesquelles  on  intro- 
duit par  couclies  alteninlivcs  du  ch:irhmi  de  bois  pulvérisé  et  mêlé 
avec  une  petite  quantité  de  cendres  et  de  sel  marin,  et  des  barres 
de  fer  qui  se  trouvent  isolées  les  unes  des  autres  et  entourées  de 
charbon.  Un  chaulfe  les  caisses  au  rouge  dans  un  four.  Le  fer  in- 
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candescent  s'imprègne  de  charbon  et  se  trouve  converti,  l'opéra- 
tion terminé!1,  en  acier  dit  de  cémentation.  On  comprend  que  les 
parties  extérieures  des  banvs  soient  pin-  fortement  imprégnées  de 
carbone  que  les  parties  centrales.  Aussi,  pour  donner  plus  d'homo- 
généité à  l'acier  ainsi  obtenu,  on  réuni!  plusieurs  barres,  et  après 
les  avoir  chauffées  au  rouge,  ou  les  l'orge.  On  obtient  ainsi  l'acier 
corroyé. 

Récemment,  M.  Bessemer  est  parvenu  a  réaliser,  dans  la  fabri- 
cation de  l'acier,  un  perfectionnement  important.  Son  procédé 
consiste  a  introduire,  dans  du  Ter  fondu  et  complètement  affiné, 
des  quanlilés  variables  d'une  fonte  convenablement  choisie. 
.  L'acier  le  plus  homogène  csl  celui  qu'on  obtient  en  fondant 
l'acier  brut  dans  des  creusets  placés  dans  un  fourneau  à  vent. 
Parmi  les  aciers  fondus  le  plus  estime  est  celui  qu'on  fabrique  aux 
Indes  et  qui  porte  le  nom  A'acier  Wootz. 

Tout  le  monde  connaît  les  piveieuses  qualités  de  l'acier.  Il  est 
susceptible  d'un  beau  poli;  il  est  ductile  et  malléable  comme  le  fer, 
et  se  laisse  forger  comme  lui.  Sa  densité  est  un  peu  moindre  que 
celle  du  fer  bien  éeroui.  A  la  température  où  celui-ci  se  ramollit, 
l'acier  fond.  Il  devient  dur  et  cassant  lorsqu'on  le  refroidit  brus- 
quement après  l'avoir  chauffé  au  rouge.  La  trempe,  c'est  sous 
ce  nom  que  l'on  désigne  cette  opération,  développe  dans  l'acier 
des  qualités  nouvelles  :  l'élasticité,  la  dureté.  Il  les  prend  à  des 
dagrés  très-divers,  suivant  la  rapidité  du  refroidissement,  et  sui- 
vant la  différence  entre  la  température  où  il  a  été  porté  et  celle  du 
milieu  où  il  se  refroidit.  Plus  la  température  était  élevée  et  plus 
le  refroidissement  était  rapide,  plus  grande  est  la  dureté  qu'il 
acquiert.  A  la  suite  d'un  refroidissement  très-lent,  il  devient  mal- 
léable comme  le  fer'. 

Lorsqu'on  réchauffe  l'acier  trempé  et  qu'on  le  laisse  refroidir 
ensuite  lentement,  il  perd  sa  dureté  en  totalité  ou  en  parlie.  Il  la 
perd  complètement  si  on  le  porte  à  la  température  où  il  avait  été 
exposé  avant  de  subir  la  trempe  elle-même.  Il  se  détrempe  incom- 
plètement, c'est-à-dire  qu'il  conserve  un  certain  degré  de  dureté 
et  d'élasticité  si  on  le  recuit  à  des  températures  inférieures.  On 
peut  juger  a  l'avance  des  qualités  qu'il  prendra,  après  le  refroidis- 
sement, par  les  teintes  diverses  qui  se  développent  à  sa  surface 
pendant  qu'on  le  réchauffe.  Chacune  de  ces  teintes  correspond  il 
une  température  déterminée,  et  chacune  des  variétés  d'acier  cor- 
respondantes est  employée  a  ia  fabrication  de  certains  instruments 

ou  outils.  'Ainsi  : 
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I,C  jaune  paill"1  (lancclN!?)  c-nrrespond   à  220°. 

Le  i.'inw  il'or  [rayoirr  i;l  enuiisj  i  orrespond   il  210'. 

Le  Imm  ■  risiMin)  nin-r'ijumil ,   à 

Le  pourpre  correspond   à  2fiS°. 

Le  bleu  clair  correspond   a  M5"  —  290°. 

Le  bleu  iiidiyu  (ressofls  île  montre:.;  eiiriTi'itpoinl  1  ï!i."i\ 

I.l:  veii  d'eau  Lijrr.'ï|n!ii  1   ;i  'J'K". 


Parmi  les  aciers,  les  plus  durs  sont  ceux  qui  ont  été  recuiLs  aux 
températures  les  plus  basses  inscrites  dans  ce  tableau,  les  plus 
élastiques  cens  qui  ont  été  exposés  aux  températures  les  plus 
élevées. 


On  connaît  quatre  degrés  d'oxydation  du  fer,  savoir  : 

Le  protoxyde  de  fer  ou  oxyde  ferreux   FeO. 

I.'uvvili'  mii!^iii''lii[Lji'   Yi  'i  >[. 

Le  wpqino\;tle  lui  nsj-Je  ferrique   Ko'O3. 

L'acide  ferrique   FeO3. 

Le  protoxyde  de  fer  anhydre  l'eO  a  élé  oliietui,  par  M.  Debray, 
en  soumeltant  à  une  réduction  partielle  du  peroxyde  de  fer  â 
l'aide  de  l'oxyde  de  carbone  mêlé  d'acide  carbonique.  (Voir  plus 
loin.) 

FEROXÏDE  DE  FER  (SESQtllOxmE  E)E  FER,  OXÏDE  FERRIQUE). 

FeW. 

On  le  trouve  dans  la  nature  à  l'élut  anhydre  dans  l'hématite  rouge, 
dans  le  fer  oligiste  et  dans  le  fer  spcculaiic.  On  le  prépare  par  la 
calcination  du  vitriol  vert.  Celui-ci,  après  avoir  perdu  son  eau,  se 
décompose  au  rouge,  en  acide  sulfurique,  acide  sulfureux  et  per- 
oxyde de  fer. 

2(FeSO>)  =  SO3  +  SO1  +  FcW. 
On  ohtient  ainsi  une  poudre  d'un  rouge  brun  connue  sous  le  nom 
de  colcothar. 

M.  Vogel  prépare  le  peroxyde  de  fer  anhydre  en  chauffant  a  l'air, 
sur  une  plaque  de  tôle,  de  i'oxakitc  ferreux.  On  obtient  celui-ci  en 
ajoutant  une  solution  roneetdiée  d'acide  oxalique  à  une  solution 
concentrée  de  sulfule  ferreux.  Kxpusé  h  une  température  supé- 
rieure à  200°,  le  sel  sec  se  décompose,  au  contact  do  l'air,  en  lais- 
sant un  résidu  d'oxyde  ferrique  tres-divisé. 

Obtenu  dans  ces  circonstances,  cet  oxyde  est  amorphe,  tandis 
que  le  fer  oligiste  est  cristallisé  en  rhomboèdres  aigus.  M.  H.  De- 
ville  est  parvenu  récemment  à  convertir  l'oxyde  ferrique  amorphe 
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en  cristaux  de  fer  oligistc,  en  chauffant  le  premier  au  rouge,  au 
milieu  d'un  courant  liès-leul  d'acide  chlurhydrique. 

A  une  température  élevée,  le  charbon  et  l'hydrogène  réduisent 
facilement  l'oxyde  ferrique  en  fei'  métallique.  L'oxyde  de  carbone 
agit  de  même,  mais  un  mélange  de  volumes  égaux  d'oxyde  de  car- 
hone  et  d'acide  carbonique  le  réduit  en  proloxydc,  selon  M.  De- 
bray.  11  se  forme  de  même  du  proloxydc  lorsqu'on  fuit  passer  sut 
du  peroxyde  cliiiutl'é  nu  rouge  un  mélange  de  1  volume  de  vapeur 
d'eau,  avec  1,  2  ou  3  volumes  d'hydrogène.  Mais  si  un  tel  mélange 
renfermait  i  volumes  d'bydrogène,  la  réduction  de  l'oxyde  fer- 
rique  serait  complète  cl  il  resterait  du  fer  métallique.  On  com- 
prend que,  dans  ces  curieuses  expériences,  l'action  réductrice  de 
l'oxyde  do  carbone  nu  du  l'hydrogène  est  contrebalancée  par  l'ac- 
tion oxydante  de  l'acide  carbonique  ou  de  la  vapeur  d'eau,  de  telle 
sorte  que  la  réduction  de  l'oxyde  ferrique  demeure  partielle 
(Debray). 

On  connaît  diverses  combinaisons  d'oxyde  ferrique  et  d'eau.  On 
trouve  dans  la  nature  les  hydrates 

Fc'OMiO  (Cœlhiie) 


La  rouille  possède  ordinairement  la  composition  de  l'hydrate 
intermédiaire  2Fes03,3HO. 

■On  oblicnl  l'hydrate  FeW.SHO  ['enfermant  18,75  pour  cent  d'eau 
(Gmcliii,  Berthier,  Lnforl),  en  préi'ipil.ml  une  solution  étendue  de 
perchlorurc  de  fer  par  l'ammoniaque,  ou  mieux  par  une  solution 
élimine  île  bicarbonate  de  potasse;  dans  ce  dernier  cas  l'acide 
carbonique  se  dégage.  On  lave  le  précipité  gélatineux  un  grand 
nombre  de  fois  avec  de  l'eau  pure  et  froide.  Pour  l'usage  médical, 
il  convient  de  conserver  cet  hydrate  à  l'état  de  bouillie.  Par  la 
dessiccation  dans  le  vide  il  perd  de  l'eau,  d'après  M.  Péan  de  Saint- 
Gilles,  et  se  convertit  en  SFeW^HO.  Lorsqu'on  chauffe  graduelle- 
ment l'hydrate  ferrique  sec  jusqu'au  rouge  sombre,  il  perd  d'abord 
son  eau  et  devient  ensuite  incandescent  d'une  manière  subite  et 
dans  toute  sa  masse.  Avant  d'avoir  présenté  ce  phénomène  d'in- 
candescence, il  est  très-soluble  dans  les  acides;  après,  il  s'y  dissout 
très-difficilement.  Ces  différences  de  propriétés  tiennent  a  la  diver- 
sité de  la  structure  moléculaire. 

On  observe  des  faits  du  même  genre  en  soumettant  à  une  ébul- 
lition  prolongée  l'hydrate  ferrique  précipité.  On  le  voit  alors  chan- 
ger de  couleur  :  de  jaune  d 'ocre  qu'il  était,  il  devient  rouge  brique: 
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en  même  temps  il  change  de  composition  et  se  convertit  dans  l'hy- 
drate Fc'OVIO.  Ainsi  modifié  par  l'ébnilition,  l'hydrate  ferrique 
ne  se  dissout  dans  l'acide  i-hkn iiy-li  ique  concentré  qu'à  l'aide  de 
l'ébullition  oh  par  une  digestion  trés-pro longée. 

On  connaît  une  modification  soluble  de  l'hydrate  ferrique. 
M.  Péan  de  Saint-Gilles  l'a  obtenue  en  ajoutant  de  l'acide  acétique 
ou  une  solution  élendue  d'acide  n/.ol iqiic  nu  rhlorhvdriquc  à  de 
l'hydrate  ferrique  modifié  par  l'ébullition.  Celui-ci  disparaît  aussi- 
tôt en  formant  une  liqueur  très-foncée  et  qui  ne  présente  point  les 
caractères  des  sels  ferriques.  L'oxyde  ferrique  s'est  dissous  dans 
la  liqueur,  mais  n'y  est  puint  contenu  à  l'élnl  de  combinaison  avec 
les  acides.  Celle  liqueur,  qui  parait  limpide  par  transmission  et 
trouble  par  réflexion,  est  précipitée  par  la  plus  petite  quantité 
d'un  sel  alcalin  ou  d'un  sulfate,  et  donne,  avec  l'acide  chlorhy- 
drique  ou  nitrique  concentré,  un  précipité  rouge  grenu  qui  dispa- 
raît dans  une  grande  quantité  d'eau. 

Lorsqu'on  expose  pendant  longtemps  à  la  tempéralure  de  100° 
une  solution  d'hydrate  ferrique  ordinaire  dans  l'acide  acétique, 
on  oblient  une  liqueur  qui  parait  claire  par  transmission,  trouble 
par  réflexion,  qui  ne  possède  plus  ia  saveur  astringente  et  atra- 
mentaire  des  sels  ferriques,  et  qui  ne  donne  pas  de  bleu  de  Prusse 
avec  le  ferrocyanure  de  potassium.  Une  trace  d'acide  sulfuriqiie 
ou  de  carbonate  de  soude  suffit  pour  précipiter  tout  l'oxyde  de 
fer  de  cette  solution;  l'acide  chlorhydrique  ou  azotique  concentré 
en  précipite  tout  l'hydrale  ferrique  sous  forme  d'une  poudre  brun 
rouge  grenue;  celle-ci,  étalée  sur  une  plaque  de  porcelaine  po- 
reuse, se  dessèche  en  un  vernis  brun  qui  se  dissout  rapidement 
dans  l'eau  pure,  en  formant  une  liqueur  presque  insipide. 

L'hydrale  ferrique  pur  est  employé  en  médecine  comme  contre- 
poison de  l'arsenic.  Il  csistc  à  l'état  de  mélange  avec  le  carbonate 
de  fer  dans  le  safran  de  mars  apéritif. 

Pour  préparer  ce  dernier,  on  précipite  une  solution  de  sulfate 
ferreux  exempt  de  cuivre  par  une  solution  de  carbonate  de  soude. 
Il  se  forme  un  précipité  vert  pale,  qu'on  laisse  déposer  cl  qu'on 
lave  à  plusieurs  reprises  par  l'eau  froide,  en  décantant  chaque  fois 
la  liqueur.  On  recueille  ensuite  le  précipité,  on  le  fait  sécher  à 
l'ombre,  enfin  on  le  pulvérise  et  on  le  passe  au  tamis  de  soie. 

Pendant  les  lavages  et  pendant  la  dessiccation,  il  c.sl  exposé  au 
coo tact  de  l'air  el  change  de  couleur  cl  de  composition.  Il  prend 
d'abord  une  teinte  d'un  vert  foncé  et  puis  une  teinte  rouge  brun. 
Le  carbonate  ferreux  humide,  en  absorbant  l'oxygène  de  l'air,  perd 
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de  l'acide  carbonique  et  se  convertit  en  grande  partie  en  hydrate 
ferrique.  En  chauffant  le  safran  de  mars  apéritif,  on  obtient  le  «a- 
fran  de  mars  astringent,  préparation  usitée  autrefois. 

OXïDE  FERBOSO-FEttHIQUE. 

Pe'O*.  . 

Cet  oxyde  de  fer  constitue  l'oxyde  magnétique  ou  pierre  d'ai- 
mant, dont  on  trouve  dans  la  nature  des  amas  considérables,  et 
dont  la  composition  répond  ù  la  formule 

Fe'O»  =  FeO.FeïO3. 
Il  se  forme  lorsque  le  fer  incandescent  est  soumis  à  l'action  de  la 
vapeur  d'eau  :  on  obtient  ainsi  une  poudre  noire  altirable  par  l'ai- 
mant. L'oxyde  de  fer  formé  par  l'action  de  l'air  sur  le  fer  incan- 
descent, et  qui  constitue  ce  que  l'on  nomme  l'oxyde  des  battilures 
de  fer,  esl  plus  riebe  que  l'oxyde  magnétique  en  oxyde  ferreux, 
dont  il  renferme  d'ailleurs  des  quantités  variables. 

L'éthiopt  martial  des  pharmacies  constitue  aussi  une  combinai- 
son d'oxyde  ferreux  et  d'oxyde  ferrique.  On  peut  le  préparer  en 
exposant  longtemps  de  la  limaille  de  fer  purifiée  a  l'action  de 
l'air  et  de  l'eau.  Après  l'avoir  humectée  et  tassée  au  fond  d'une 
terrine,  on  la  remue  de  temps  en  temps.  Au  bout  de  cinq  à  six 
jours  on  délaye  le  tout  dans  i'eau,  et  on  sépare  par  décantation 
l'oxyde  ferroso-ferrique,  formé  en  présence  d'un  grand  excès  de 
fer  métallique. 

Ainsi  obtenu,  cet  oxyde  est  noir;  il  renferme  toujours  une  petite 
quantité  d'ammoniaque. 

M.  Soubcïran  a  indiqué  un  procédé  plus  convenable  pour  la 
préparation  de  l'élhiops  martial  :  ce  procédé  consiste  â  précipiter 
par  le  carbonate  de  soude  une  solution  bouillante  d'un  mélange 
■de  sulfate  ferreux  et  de  sulfate  ferrique.  On  obtient  un  précipité 
qu'on  fait  sécher,  et  qui  est  noir  après  dessiccation. 

ACIDE  FEMUQOE. 

Cet  acide  n'a  été  obtenu  qu'à  l'état  de  combinaison  avec  la  po- 
tasse. M.  Fremy  prépare  le  fcixate  de  potasse  en  projetant,  dans 
un  creuset  chaulfé  au  rouge,  un  mélange  d'azotate  de  potasse  et 
de  limaille  de  fer,  ou  en  dirigeant  un  courant  de  chlore  dans  de 
la  potasse  caustique  tenant  en  suspension  de  l'hydrate  ferrique. 
Le  ferrate  de  potasse  forme  une  solution  d'un  beau  rouge  :  il  se 
précipite  sous  forme  d'une  poudre  noire  lorsqu'on  ajoute  i  cette 
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solution  un  excès  de  potasse  caustique,  dnns  laquelle  il  est  inso- 
luble. 

Sl!LFl!flES  DE  FER. 

Les  sulfures  de  fer  qui  existent  dans  la  nature  sont  connus  sous 
le  nom  de  pyrite  et  de  pyrite  magnétique. 

La  pyrite  est  un  bisulfure  de  fer  FcS!.  On  distingue  la  pyrite 
jaune  de  la  pyrite  blanche. 

La  première  cristallise  dans  le  système  cubique.  Elle  forme  des 
cubes  brillants,  offrant  une  couleur  jaune  d'or  et  un  éclat  métal- 
lique très-marqué.  Ces  cristaux  sont  fréquemment  modifiés  par 
les  faces  du  dodécaèdre  peniagoun);  souvent  même  les  cristaux 
de  pyrite  affectent  celte  dernière  forme  régulière.  Leur  densité 
est  égale  à  5,0. 

L'autre  variété  de  pyrite  forme  des  prismes  rhomboïdaux  diver- 
sement modifiés,  d'une  couleur  jaune  verdâtre  Unie,  d'une  den- 
silé  de  Beaucoup  plus  altérable  que  la  pyrite  cubique,  elle 

péraluro  en  vase  clos,  elle  perd  une  portion  de  son  soufre  et  de- 
vient magnétique. 

La  pyrite  magnétique  naturelle  esl  cristallisée  en  prismes  hexago- 
naux réguliers,  couleur  brun  de  foie  avec  éclat  métallique.  Elle 
est  aîtirable  à  l'aimant.  Elle  constitue  une  combinaison  de  proto- 
sulfure  et  de  scsquisulfure  de  fer.  Ordinairement  elle  renferme 
7  équivalents  de  fer  et  8  de  soufre,  et  on  peut  l'envisager  comme 
formée  de  5FeS,Fc!S3,  ou  de  BFcS.FeS1. 

T.e  protosolfore  de  fer  (sulfure  ferreux)  FeS,  se  trouve  en  petite 
quantité  dans  un  grand  nombre  de  météorites. 

La  combinaison  du  fer  avec  le  soufre  s'opère  facilement,  soit 
par  la  voie  sèche  suit  par  la  voie  humide.  Des  lils  de  Ter  préalable- 
ment chauil'és  brident  dans  h  vapeur  de  soufre.  Lorsqu'on  touche 
avec  un  balon  de  soufre  une  barre  de  fer  chauffée  au  rouge  blanc, 
les  deux  corps  se  combinent  et  le  prolosulfurc  de  fer  fondu  se  sé- 
pare immédiatement  de  la  masse  du  fer  incandescent. 

Lorsqu'on  humecte  avec  de  l'eau  un  mélange  de  limaille  de  fer 
et  de  fleurs  de  soufre  et  qu'on  l'abandonne  à  lui-même  à  la  tempé- 
rature ordinaire,  il  s'échauffe  et  noircit  par  suite  de  la  combinai- 
son des  deux  corps,  dégage  d'abondantes  vapeurs  aqueuses  et  peut 
même  s'enflammer  si  la  masse  en  est  assez  considérable.  Celte 
expérience  est  connue  sous  le  nom  de  volcan  de  Lémery.  Couvena- 
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blement  conduite,  elle  peut  donner  un  sulfure  de  fer  noir,  divisé 
mais  impur,  et  très-altérable  a  l'air. 

On  prépare  ordinairemenl  le  protn sulfure  de  fer  en  chauffant 
au  rouge,  dans  un  creuset  couvert,  un  mélange  de  3  parties  de 
limaille  de  fer  avec  2  parties  do  soufre.  On  peut  remplacer  la 
limaille  par  du  fer  eu  menus  morceaux.  On  coule  ia  matière  quand 
elle  est  fondue.  On  obtient  ainsi  le  sulfure  de  fer  sous  forme  de 
masses  cassantes  douées  de  reflets  métalliques,  et  très-propres  à 
la  préparation  de  l'hydrogène  sulfuré. 

Le  prolosullui  v  de  Ici1  est  iudéVnmpnsidilc  par  i;i  chaleur.  Chauffé 
doucement  au  contact  (le  l'air,  il  alwirhe  l'oxygène  cl.  se  convertit 
partiellement  en  sulfate;  a  une  température  très-élcvée  il  dégage 
de  l'acide  sulfureux,  cl  laisse  un  résidu  d'oxyde  de  1er.  Le  sulfure 
de  fer  divisé  s'oxyde  très-rapidement  a  l'air,  a  la  température  or- 
dinaire, lorsqu'il  est  humide,  et  se  convertit  d'abord  en  sulfate 
ferreux  et  finalement  en  sons-sull'aie  l'rniqnc. 

PIlOTOCltLOllt'IlE  us:  FEtt  OC  CIILOIIUIIE  FERHEDX. 

FeCl. 

On  obtient  le  chlorure  ferreux  à  l'état  anhydre  en  faisant  passer 
un  courant  de  gaz  chlorhydrique  sur  du  fer  incandescent  contenu 
dans  un  tube  de  porcelaine.  Il  se  forme  des  écailles  blanches  na- 
crées, qui  coïisliluenl  le  chlorure  IVnruï  anhydre  l'eCl.  Ce  corps 
est  indécomposable  par  la  chaleur,  volatil  fi  une  température  très- 
élcvée.  Il  se  dissout  dans  l'eau  et  dans  l'alcool.  A  l'état  d'hydrate, 

Il  i  tili'un-  f.  Il  '111  !."vl'l|.  i.l  pif  li    li   •  ■lullfill  dll  I-  I  A  if-  I  l-'i.l" 

chlorhydrique.  La  solution  verte,  convenablement  concentrée, 
laisse  déposer  des  prismes  rltomltoïdaux  obliques  d'un  vert  bleuâ- 
tre et  renfermant  FeCI  +  4110.  Le  chlorure  ferreux  se  combine 
avec  le  chlorhydrate  d'ammoniaque  pour  former  un  chlorure 
double  de  fer  et  d'ammonium,  qui  était  employé  autrefois  en  mé- 
decine (murtofe  de  fer  et  d'ammoniaque,  fleurs  martiales  ammo- 
niacales. 

SESQuichiobuhe  im  fer  ou  chloiujhë  feriuque. 
F«ÏCP. 

On  prépare  ce  corps  en  dirigeant  un  courant  de  chlore  sur  de 
la  tournure  de  fer  chauffée  dans  itn  tube  de  verre  vert,  ou  de  por- 
celaine. Les  deux  corps  se  combinent  avec  incandescence,  et  si 
le  chlore  est  en  excès,  on  obtient  du  chlorure  ferrique  sous  forme 
d'un  sublimé  cristallin  noir,  brillant. 
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Un  auire  procédé  pour  la  préparation  de  eu  corps  consiste  à 
dissoudre  de  l'oxyde  de  fer  anhydre,  par  exemple  de  l'hématite  en 
poudre  (Mobr)  dans  de  l'acide  cbJorhydrique,  à  évaporer  la  so- 
lution, à  dessécher  le  résidu  et  à  le  chauflcr  ensuite  au  rouge 
sombre  dans  une  cornue  de  grès  vernissée.  Le  iierchlorure  de  fer 
se  sublime  el  il  reste  dans  la  cornue  de  l'oxyde  terrique. 

Le  chlorure  ferriqiie  anhydre  cristallise  en  tables  brillantes 
noires,  qui  se  volatilisent  el  se  subliment  à  une  température  peu 
supérieure  a  100°.  Sa  densilé  de  vapeur  est  égale  à  11,39  (Deville  et 
Troost).  Elle  indique  que  sa  vraie  formule  moléculaire  est  Fe*Cl'. 
Chautfé  dans  l'oxygène,  le  chlorure  ferrique  se  convertit  en  oxyde 
avec  dégagement  de  chlore.  A  une  température  Élevée  la  vapeur 
d'eau  le  convertit  en  acide  ['hlnrliYilriqiie  cl  en  nvytli'  Lyrique 
cristallisé  et  offrant  la  forme  du  fer  spéculaire.  Le  chlorure  fer- 
rique se  dissout  dans  l'eau,  dans  l'alcool  et  dans  l'élher.  Exposé 
au  contact  de  l'air,  il  en  attire  l'humidité  et  se  convertit  en  une  so- 
lution de  chlorure  ferrique  hydraté. 

Le  meilleur  procédé  pour  obtenir  celui-ci  consiste  à  faire  passer 
un  courant  de  chlore  d;uis  iu  solution  neutre  de  chlorure  ferreux. 
La  solution  passe  du  vert  au  jaune  el  peut  fournir  des  cristaux  de 
deux  espèces.  Évaporée  en  consistance  sirupeuse  et  abandonnée 
dans  un  endroit  frais,  elle  donne  de  gros  cristaux  rouge  orangé 
foncé,  tres-fusiblrs,  se  solidifiant  à  42°.  attirant  l'humidité  de  l'air 
el  renfermant  Fe'Cl3,5HO.  (Frilzsche.) 

Moins  concentrée  par  l'cvaporation,  elle  laisse  déposer  lente- 
ment des  mamelons  opaques  d'un  jaune  orangé  pale  renfermant 
PesCls,l2HO.  Ces  cristaux  sont  moins  déliquescents  que  les  précé- 
dents. (Fritzschc,  Mohr.)  Ce  dernier  hydrate  se  dépose  aussi  de  la 
solution  de  chlorure  ferrique  obtenue  par  l'action  de  l'eau  sur  le 
chlorure  ferrique  sec. 

La  solution  de  chlorure  ferrique  est  brun  jaunâtre  ù  l'état  de 
concentration,  jaune  lorsqu'elle  est  étendue.  Elle  dissout  abon- 
damment de  l'hydrate  ferrique  en  formant  des  oxychlorurcs  solu- 
bles. 

En  dissolvant  le  sesquioxyde  de  fer  dans  l'acide  chlorhydrique 
cm  le  sesquichlorure  de  fer  dans  l'eau,  et  en  concentrant  la  solu- 
tion, on  obtient,  d'après  M.  Widslc^n,  des  lames  rbumboédriqucs 
d'un  beau  jaune  renfermant  l7c!Clj-f-GHO. 

Le  chlorure  feiTiqui'  est  fréquemment  l'midoyé  en  médecine.  On 
s'en  sert  pour  l'usage  interne,  mais  il  rend  sut  tout  de  bons  services 
dans  la  thérapeutique  chirurgicale.  On  S'administre  ordinairement 
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sous  forme  de  teinture  alcoolique.  La  teinture  de  Besluschef  est 
une  solution  de  chlorure  ferrique  dans  la  liqueur  de  Hoffmann 
(mélange  d'alcool  et  d  ether). 

Le  chlorure  ferrique  coagule  immédiatement  le  sang,  aussi  est- 
il  employé  avec  grand  succès  dans  le  traitement  des  anévrisme» 
et  des  varices.  On  l'injecte  dans  les  cavités  anévrjsmaliques  ou 
variqueuses  sous  forme  de  teinture  à  30*  el  a  la  dose  de  quelques 
gouttes. 

PR0TO10DURE  DE  FER,  IODURE  FERREUX. 
Fcl. 

On  prépare  cet  iodtire  en  soumettant  à  l'ébullïtion  un  mélange 
d'eau,  de  limaille  de  fer  et  d'iode.  Après  flllralion,  on  obtient  «ne 
liqueur  verte,  solution  d'iodure  ferreux.  On  la  concentre  en  ayant 
soin  d'y  introduire  de  la  tournure  de  fer,  et  lorsqu'une  petite  por- 
tion du  liquide,  déposée  sur  un  corps  froid,  se  prend  en  masse,  on 
coule  le  tout  sur  une  plaque  de  verre  ou  de  faïence. 

L'iodure  ferreux  cristallise  diflîctli'iiieiit.  Il  possède  une  saveur 
atramentaire.  Il  est  déliquescent  et  attire  rapidement  l'oxygène  de 
l'air,  et  se  transforme  partiellement  en  oxyiodnrc  insoluble. 

L'iodure  ferreux  est  fréquemment  employé  en  médecine  :  il  pos- 
sède a  la  fois  les  propriétés  du  fer  et  celles  de  l'iode.  On  l'admi- 
nistre à  l'intérieur,  et  le  mode  d'administration  le  plus  convenable 
est  la  forme  pilulaire,  qui  garantit  le  mieux  l'iodure  ferreux  contre 
l'action  de  l'air. 

SULFATE  UE  PHUTO.tVDE  DE  FEB,  SULFATE  FERREUX. 

SFeO>  =  SO'.FeO. 

Ce  sel  était  connu  anciennement  sous  le  nom  de  vitriol  vert  ou 
de  couperose  verte.  On  l'obtient  en  exposant  a  l'air  ou  en  grillant 
à  une  chali  ur  modérée  ii>  pyrites  martiales.  On  peut  le  préparer 
dans  les  laboratoires  en  dissolvant  le  fer  dans  l'acide  sulfurique 
élendu.  On  l'obtient  comme  produit  accessoire  de  la  préparation 
de  l'hydrogène  sulfuré  au  moyen  du  sulfure  de  fer  et  de  l'acide 
sulfurique  étendu. 

On  purifie  le  sulfate  de  fer  que  livre  le  commerce  en  dissolvant 
le  sel  dans  l'eau  chaude,  et  en  faisant  bouillir  la  solution  avec  de 
'a  tournure  de  fer.  Le  métal  décompose  le  sulfate  de  cuivre  que 
le  vitriol  vert  peut  renfermer,  et,  de  plus,  il  réduit  an  minimum  le 
snlfale  ferrique  qu'il  renferme  toujours.  La  liqueur  iillrce,  addi- 
tionnée d'une  petite  quantité  d'acide  sulfurique  et  abandonnée 
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au  refroidissement ,  laisse  déposer  de  beaux  cristaux  d'un  vert 
blriutlrc,  l.'niiilifinn  d'ari'ii'  sulftinijne  libre  ,i  pour  lui!  dVmpiV 
cher  le  dépôl  d'une  petite  quantité  de  sous-sel  ferrique.  Il  est  à 
remarquer  que  ce  sel,  ainsi  purifié,  peut  encore  renfermer  de  pe- 
tites quantités  de  sulfates  de  zinc  et  de  manganèse.  Les  cristaux 
ainsi  obtenus  sont  des  prismes  rhomboldaux  obliques  dont  la 
composition  est  exprimée  par  la  formule 

SFcO'      7HO  =  S03,FcÛ  +  1  aq. 

Il  existe  plusieurs  autres  hydrates  do  sulfate  ferreux. 

Exposés  au  contact  de  l'air,  les  cristaux  s'effleurissent  à  la 
longue  ;  en  même  temps  leur  surface  jaunit  par  suite  de  la  forma- 
tion d'un  sous-sulfate  ferrique,  formé  par  l'action  de  l'air.  Dans 
un  courant  d'air  chauffé  à  40°  ou  30",  ils  s'effleurissent  rapidement 
en  formant  une  masse  blanche. 

Lorsqu'on  le  chauffe,  le  sulfate  ferreux  fond  dans  son  eau  de 
cristallisation.  Il  en  perd  (i  équivalents  à  1(10";  le  septième  ne  se 
dégage  qu'a  300°.  Le  sel  sec  se  décompose,  a  une  température 
plus  élevée,  eu  acide  sulfureux  et  en  sous-sulfate  ferrique 

StSO^FeO)  =  SO*  +  SCP.FeW. 
Au  rouge  sombre,  ce  dernier  sel  dégage  de  l'acide  sulfurique  et 
laisse  un  résidu  d'oxyde  ferrique. 

100  parties  de  sulfale  ferreux  cristallisé  se  dissolvent  dans 
104  parties  d'eau  a  10',  et  dans  30  parties  d'eau  bouillante.  Le  sul- 
fale ferreux  est  insoluble  dans  l'alcool.  Lorsqu'on  ajoute  de  l'alcool 
a  la  solution  aqueuse,  on  en  précipite  un  sel  blanc  moins  hydraté 
que  le  sel  vert. 

La  solution  de  sulfale  ferreux,  exposée  au  contact  de  l'air,  absorbe 
de  l'oxygène,  se  trouble,  laisse  déposer  un  sous-sulfate  ferrique 
BO'^FcH)3)5,  cl  se  colore  en  brun  par  suite  de  la  formation  d'un 
sulfale  l'inique  neutre  qui  reste  en  dissolution. 

La  solution  de  sulfate  ferreux  absorbe  le  bioxyde  d'azote  en  se 
colorant  en  brun.  Ainsi  s'explique  la  coloration  brune  que  l'on 
observe  lorsqu'on  ajoute  de  l'acide  azotique  à  une  solution  de  sul- 
fate ferreux.  Celui-ci,  désoxydant  l'acide  azotique,  le  ramène  à 
l'état  de  bioxyde  d'azote,  qui  colore  en  brun  le  reste  du  sel  fer- 
reux. Lorsqu'on  chauffe  une  solution  de  sulfale  ferreux  addition- 
née d'acide  azotique,  il  se  dégage  d'abondantes  vapeurs  rouges, 
et  la  couleur  brune  disparaît  puni-  l'aire  place  à  la  teinte  jaune  des 
solutions  ferriques. 

Le  sulfate  de  fer  est  employé  pour  la  préparation  de  certaines 
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eaux  minérales  artificielles.  On  l'administre  rarement  à  l'intérieur, 
car  il  est  plus  âpre  et  plus  slyplique  que  Ici  sels  ferreux  à  acides 
organiques.  Il  est  employé  bien  plus  fréquemment  pour  la  prépa- 
ration de  lotions  et  d'injections  astringentes  et  toniques. 

SULFATE  DE  SESOLtOXÏDK  DE  FEU,  SULFATE  FERBIQUE. 

Le  sulfalc  ferrique,  dit  neutre,  renferme  pour  1  équivalent  de 
sesquioxyde  de  fer  ï)  équivalents  d'acide  sulfuriquc. 

Pour  le  préparer,  on  introduit  dans  une  capsule  de  porcelaine 
100  parties  de  sulfalc  ferreux  pulvérisé,  100  parties  d'eau  et  20  par- 
lies  d'acide  sulfurique  concentré;  on  porte  à  l'ébullition  et  on 
ajoute,  par  petites  portions,  de  l'aride  azotique  jusqu'à  ce  que  tout 
dégagement  de  vapeurs  rouges  ait  cessé.  On  évapore  alors  la  liqueur 
;i  siecilé  et  on  dessèche  fortement  le  résidu.  L'addition  de  l'acide 
sulfurique  a  pour  hut  la  saturation  complète  de  l'oxyde  ferrique 
produit  par  l'oxydation  do  l'oxj'de  ferreux. 

sïiStP,FcO]    +    0   +   S0',HO  =  s3S0ycî0»   +  HO. 

(  in  obtient  ainsi  ime  masse  blanche  légèrement  jaunAtie,  qui  se 
dissout  Irès-lentement,  mais  complètement,  dans  l'eau.  La  solu- 
tion est  d'un  jaune  brun.  Elle  est  acide  au  papier  de  tournesol. 
Elle  peut  être  concentrée  sous  forme  sirupeuse.  L'alcool  ne  la 
trouble  pas;  mais  l'aride  suiïuriqiH'  concentré  en  précipite  du  sul- 
fate ferrique  blanc.  Le  sel  sre  attire  lentement  l'humidité  de  l'air. 
L'hydrogène  sulfuré  réduit  la  solution  aqueuse  à  l'état  de.  sul- 
fate ferreux,  en  même  temps  qu'il  se  forme  un  précipité  jaune  de 
soufre. 

SSO^Fe^   +   HS   =   SOMtO    +    ïfSO'.KeO)    +  S. 
Saltile  torique.  AeUe  Suftou  feircui. 

CARBONATE  HE  PKOTOXÏDI  ])E  F  EH ,  CARBONATE  FEHBECX. 

CFetP  ==  COî.FeO. 
Le  fer  tpnlliit/ue,  qui  cristallise  en  rhomboèdres,  est  du  carbo- 
nate ferreux.  Lorsqu'on  précipite  une  solution  de  sulfate  ferreux 
par  le  carbonate  de  soude,  il  se  loiane  101  précipité  biane  lenialre 
qui  s'altère  a  l'air  en  attirant  l'oxygène  et  en  perdant  de  l'acide 
carbonique  (voir  page  532).  Itécemment  précipité,  il  se  dissout 
dans  un  grand  excès  d'acide  carbonique,  en  formant  du  bicarbo. 


540  PYtlOPHOSPHÀTE  FF.RRIQCE. 

nate,  Il  existe  sous  cette  forme  dans  les  eaux  ferrugineuses  car- 
bonatées.  11  a  sur  certaines  préparations  ferrugineuses  insolubles 
l'avantage  de  se  dissoudre  très-facilement  dans  les  acides  de  l'esto- 
mac. Il  entre  dans  la  composilijn  des  pilules  de  Blaud  et  de 
Vallet. 

PHOSPHATE  DE  PP.OTOXTOE  DE  FEU,  PHOSPHATE  FEAnEUX. 

lorsqu'on  ajoute  une  solution  de  pbospbatc  de  soude  ordinaire 

pho.gr + »* 

à  une  solution  de  sulfate  ferreux,  on  obtient  un  précipité  blanc 
qui  se  colore  bientôt  à  l'air  en  vert  bleu.  Il  renferme  probablement 


Il  a  été  employé  en  médecine. 

PÏBOPHOSPHATE  DE  5ESQUI0XÏDE  DE  FEE,  PÏROPU05PHATE  FERATQUE. 

Lorsqu'on  ajoute  une  solution  de  pyrophosphatc  de  soude 
PhO'.aNaO  +  tOaq.àunc  solution  de  sulfate  ferrique,  il  se  forme 
un  précipité  de  pyrophosphatc  ferrique  3PhOs,2F'Oa  qui  se  dis- 
sout dans  un  excès  de  pyrophosphatc  de  soude.  La  solution  con- 
tient un  sel  double  qui  a  été  employé  en  médecine. 

M.  E.  Hobiqiicl  ;i  conMitlé  que  le  pyrophosphatc  feiTÎOJue  se  dis- 
sout facilement  dans  le  citrate  d'ammoniaque.  Celte  solution  est 
employée  sous  le  nom  de  pyrophosphate  de  fer  cilro-ammoniacol. 

Caractères  des  sels  ferreux.  —  Leur  solution  est  verte.  Elle  n'est 
point  précipitée  par  l'hydrogène  sulfuré.  Le  sulfhydralc  d'ammo- 

La  potasse  et  l'ammoniaque  y  fonl  naître  un  précipité  blanc  ver- 
datre  d'hydrate  ferreux,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif  cl  qui 
se  colore  rapidement  fi  l'air.  La  précipitation  par  l'ammoniaque 
est  empêchée  par  un  grand  excès  d'un  sel  ammoniacal.  Le  prus- 
sîate  jaune  de  [.niasse  préripile  les  sHs  ferreux  en  bleu  clair.  Le 
prussiate  rouge  y  forme  un  précipité  bleu  foncé  qu'on  nomme  bleu 
de  Prusse. 

Iji  solution  dr  non  de  galle  ne  rnlore  pas  en  noir  les  solutions 
ferreuses. 

Caractères  das  sels  ferrique».  —  L'hydrogène  sulfuré  y  fait  n.Htn' 
un  précipilé  jaune  dr  soufre,  eu  les  rcduisaut  A  l'état  de  sels  fer- 
reux. Le  sulfhydrate  djumiunuiqnc  les  précipite  en  noir.  La  pu- 
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tasse  el  l'ammoniaque  forment  dans  les  solutions  ferriquea  un  pré- 
cipité floconneux  rouge  brun  (hydrate  ferrique),  insoiuble  dans  un 
excès  de  réactif. 

Le  prussiale  jaune  do  potasse  y  forme  un  précipité  bleu  foncé. 
Le  prussiale  rouge  y  détermine  une  coloration  brun  foncé  sans 
qu'il  se  forme  de  précipité. 

Le  sulfocyanure  de  potassium  y  produit  une  coloration  rouge  de 
sang. 

La  solution  de  noix  de  galle  y  forme  un  précipité  noir  bleu  qui 
constitue  l'encre. 

ZINC 

Les  minerais  de  zinc  que  l'on  exploite  sont  la  calamine  et  la 
blende. 

La  calamine  est  du  carbonate  de  zinc  souvent  mélangé  de  sili- 
cate. On  y  trouve  toujours  de  l'oxyde  de  fer. 

La  blende  est  un  sulfure  de  zinc.  Elle  renferme  fréquemment 
une  petite  quantité  de  sulfure  ferreux,  qui  la  colore  en  brun  plus 
ou  moins  foncé. 

Pour  extraire  ie  zinc  do  la  calamine  ou  de  la  blende,  on  com- 
mence par  griller  ces  minerais.  Par  l'arliim  de  la  chaleur,  la  cala- 
mine perd  de  l'acide  carbonique  cl  de  l'eau;  par  le  grilliîge,  la 
blende  dégage  de  l'acide  sulfureux  et  se  convertit  en  oxyde.  Ainsi 
ramenés,  tous  deux,  à  l'élut  d'uxyde,  les  minerais  de  zinc  sont  cal- 
cinés avec  du  charbon,  il  se  dégage  de  l'oxyde  de  carbone,  et  le 
zinc,  mis  en  liberté,  se  volatilise  el  vient  se  rendre  dans  des  réci- 
pients où  il  se  condense. 

Telles  sont  les  mutions  irès-simplcs  sur  lesquelles  repose  l 'ex- 
traction du  zinc.  Nous  ne  pouvons  entrer  ici  dans  les  détails  de 
l'opération. 

Le  zinc  du  commerce  n'est  pas  toujours  pur,  surtout  lorsqu'il 
est  livré  en  masse.  Il  est  allié  à  de  petites  quantités  de  fer,  de 
plomb,  de  cuivre,  de  cadmium,  de  manganèse,  de  charbon  cl 
d'arsenic.  Le  zinc  laminé  est  le  plus  exempt  de  métaux  étran- 
gers. 

Pour  purifier  le  zinc,  on  peut  le  soumettre  à  la  distillation. 
L'opération  se  fait  dans  une  cornue  de  gres.  On  enlève  ainsi  la 
plus  grande  quantité  des  métaux  fixes,  mais  on  ne  sépare  pas  l'ar- 
senic, chose  importante  lorsqu'il  s'agit  de  préparer  du  zinc  propre 
à  Cire  employé  pour  l'appareil  de  Marsh. 
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On  peut  débarrasser  le  zinc  de  l'arsenic  en  )c  faisant  fondre  à 
plusieurs  reprises  avec  de  petites  quantités  de  nitre  :  l'arsenic 
s'oxyde  et  forme  de  I'arséniale  de  potasse. 

On  peut  aussi  se  procurer  du  zinc  pur  en  réduisant  de  l'oxyde 
de  zinc  pur  par  le  charbon,  ou  par  une  matière  organique  riche 
en  charbon,  telle  que  le  sucre.  L'opération  peut  se  faire  dans  une 
cornue  de  grès  ou  dans  un  creuset  dont  le  fond  est  traversé  par 
un  lube  qui  s'élève  dans  l'intérieur  même  du  creuset,  et  qui  s'ouvre 
par  l'autre  extrémité  au-dessus  d'un  vase  renfermant  de  l'eau 
froide.  Les  vapeurs  de  zinc  montent  d'abord  dans  le  creuset,  des- 
cendent ensuite  par  le  tube,  où  elles  se  condensent.  Celle  manière 
d'opérer  est  la  distillation  par  tlescensum.  Elle  offre  des  difficultés 
lorsqu'on  veut  l'appliquer  a  la  préparation  de  petites  quantités  de 
métal. 

Le  zinc  possède  une  couleur  d'un  blanc  bleuâtre.  Sa  densité 
varie  de  C,86  a  7,20,  suivant  qu'il  a  été  fondu  ou  laminé.  Sa  cas- 
sure est  lamclleuse  et  brillante.  Le  métal  qu'on  trouve  dans  le 
commerce  est  cassant  à  la  température  ordinaire;  il  devient  mal- 
léable à  quelques  degrés  nu-dessus  de  fuO°.  Mais  lorsqu'on  le 
chauffe  a  200*',  il  devient  de  nouveau  cassant.  Il  fond  vers  •110°  et 
distille  à  1040°  (H.  Deville  et  Troosl).  Il  se  conserve  sans  altération 
dans  l'air  sec  à  la  tempe  rature  ordinaire.  Dans  l'air  humide  sa 
surface  se  ternit  promplemenl,  mais  l'oxydation  n'est  que  super- 
ficielle. 

Chauffé  au  rouge,  au  contact  de  l'air,  il  se  volatilise;  sa  vapeur 
s'enflamme  et  brille  avec  une  flamme  verte.  Le  zinc  se  transforme 
ainsi  en  oxyde  de  zinc,  qui  s'élève  en  fumée  et  retombe  bientôt 
sous  forme  de  ikicons  blancs  très-légers,  qu'on  nommait  autrefois 
fleurs  de  zinc,  NihUum  album,  Lana  philosophiea,  l'ompholtjx.  Le 
zinc  décompose  l'eau  au  rouge  en  mettant  de  l'hydrogène  en 
liberté.  Il  se  dissout  dans  les  acides  chlor hydrique  et  sulfurique, 
étendus  d'eau,  avec  dégagement  d'hydrogène.  On  a  remarqué  que 
le  zinc  impur  se  dissout  plus  rapidement  que  celui  qui  présente 
une  pureté  parfaite. 

Le  zinc  se  dissout  aussi  avec  dégagement  d'hydrogène  dans  les 
solutions  bouillantes  de  potasse  el  de  sonde. 

Les  vases  en  zinc  sont  impropres  à  la  cuisson  cl  a  la  conserva- 
tion des  aliments. 

On  nomme  fer  galvanisé  du  fer  recouvert  d'une  mince  couche 
de  zinc.  Ainsi  protégé  par  un  métal  plus  éleclro -positif,  le  fer  se 
conserve  sans  altération  a  l'air  humide;  car  l'oxygène  se  porte  de 
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préférence  sur  le  zinc;  mais  cctle  oxydation  est  superficielle  et 
ne  ronge  pas  l'épaisseur  du  métal. 

oxïoe  de  zmc. 
ZnO. 

On  préparc  cet  oxyde  en  chauffant  le  zinc  dans  un  grand  creuset 
de  terre  recouvert  d'un  autre  dont  le  fond  est  percé,  et  qui  sert 
de  dôme  et  de  récipient.  On  chauffe  au  rouge  blanc;  le  sine  se 
volatilise,  s'oxyde,  cl  l'oxyde  formé  s'attache  aux  parois  des  creu- 
sets sons  forme  de  flocons  blancs.  Dans  les  .iris,  cette  opération 
s'exécute  dans  do  vastes  moufics  chauffés  au  rouge.  On  purifie 
l'oxyde  de  zinc  par  lévigation  pour  en  séparer  quelques  traces  de 
zinc  métallique. 

Un  autre  procédé  pour  préparer  l'oxyde  de  zinc  consiste  à  chauf- 
fer an  rouge  obscur  le  carbonate  de  zinc. 

L'oxyde  de  zinc  est  blanc.  11  est  jaune  lorsqu'il  contient  des 
traces  d'oxyde  <le  fer.  Il  est  sans  saveur.  Préparé  par  l'oxydation 
du  métal,  il  est  léger  et  floconneux;  obtenu  par  la  calcinatkin  du 
earbouate,  il  est  lourd  et  pulvérulent.  I!  doit  se  dissoudre  sans 
effervescence  dans  le«  acider-  dhuvbvilnijue  et  Miifiiriquc  étendus. 
11  se  colore  en  vert  (vert  de  Rinman)  lorsqu'on  le  calcine  avec  de 
l'azotate  de  cobalt. 

D'après  M.  Bineau  l'eau  dissout  70-J„-„^  d'oxyde  de  zinc.  Cet 
oxyde  peut  se  combiner  avec  l'eau  pour  former  un  hydrate.  Ou 
obtient  celui-ci  en  précipitant  un  sel  de  zinc  soluble  par  un  alcali. 
Un  excès  d'alcali  dissout  le  précipite  :  il  se  forme  alors  un  zincale 
soluble. 

L'oxyde  de  zinc  est  employé  en  médecine  comme  antispasmo- 
dique. Il  entre  aussi  dans  la  préparation  de  plusieurs  pommades 
employées  dans  le  traitement  des  maladies  des  yeux  et  des  affec- 
tions de  la  peau. 

On  a  employé  autrefois,  comme  remède  ophthalmique,  de  l'oxyde 
de  zinc  impur  provenant  du  traitement  métallurgique  des  mine- 
rais de  ziuc  el  connu  sous  le  nom  de  (n'Aie  ou  de  eadmie.  On  doit 
renoncer  a  l'emploi  de  coproduit,  dont  la  composition  est  variable 
et  qui  renferme  souvent  de  l'arsenic. 

On  fait  un  grand  usage  de  l'oxyde  de  zinc  dans  les  arts.  Il  rem- 
place la  cérusc  dans  la  peinture  à  l'huile.  Il  offre  sur  le  carbonate 
de  plomb  l'avantage  de  ne  pas  noircir  par  l'action  de  l'hydrogène 
sulfuré,  et  celui,  plus  précieux  encore,  de  ne  pas  compromettre 
la  santé  des  ouvriers. 


su 
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CHLORURE  DE  IISO. 

ZnCl. 

On  prépare  le  chlorure  de  zinc  en  dissolvant  le  zinc  laminé  dans 
l'aride  ehlorhydrique  et  en  évaporant  lu  dissolution.  Lorsque  l'eau 
s'est  dégagée,  li>  chlorure  île  zinc  fond,  (tri  ie  coule  sur  des  plaques 
de  faïence,  où  il  se  concrète  en  masses  blanelies,  déliquescentes, 
fusibles  au-dessus  de  100°,  et  qui  constituent  le  chlorure  de  zinc 
anhydre.  Ainsi  préparé,  il  renferme  une  certaine  quantité  d'oxyde 
de  zinc  Tormé  par  l'action  de  l'eau  sur  le  chlorure  pendant  la  des- 
siccation. 

Le  chlorure  de  zinc  était  connu  autrefois  sous  le  nom  de  beurra 
de  zinc.  On  l'obtenait  en  distillant  de  la  limaille  de  zinc  avec  du 
sublimé  corrosif,  ou  en  chauffant  nu  rouge  un  mélange  de  sulfate 
de  zinc  sec  cl  de  chlorure  de  sodium.  Dans  ce  dernier  cas,  le  chlo- 
rure de  zinc  formi:  par  double  décomposition  passait  a  la  distil- 
lation. 

Le  ehlorurc  de  zinc  se  dissout  non-seulement  dans  l'eau,  mais 
encore  dans  l'alcool,  avec  lequel  il  peut  former  une  combinaison 
cristallisable.  Combiné  avec  un  équivalent  d'eau,  il  forme  le  chlo- 
rure de  zinc  hydraté  cri-lallis.-ible  en  octaèdres  très-déliquescents. 

Il  est  fréquemment  employé  comme  caustique.  On  l'a  employé, 
à  l'intérieur,  a  pelile  dose,  comme  antispasmodique. 

SZnO*  =  S0^n0. 

Ce  sel  constitue  le  vitriol  blanc  ou  couperose  blanche.  On  l'ob- 
tient dans  les  arts  par  un  grillage  modéré  de  la  blende.  Une 
partie  du  soufre  se  dégage  à  l'étal  d'acide  sulfureux,  une  autre 
partie  se  convertit  en  acide  sulfurique,  qui  se  combine  avec  l'oxyde 
de  zinc.  Du  minerai  grillé  on  exlrail  te  sulfate  de  zinc  par  le  lessi- 
vage et  l'évaporation. 

Dans  les  laboratoires,  ce  sel  s'obtient  en  dissolvant  le  zinc  dans 
l'acide  sulfurique  faible.  Il  ronstituc  le  résidu  de  la  préparation  de 
l'hydrogène.  Le  sulfate  de  zinc  du  commerce  contient  du  sulfate 
ferreux  qu'on  en  sépare  par  le  procédé  suivant  :  on  fait  dissoudre  le 
sulfate  de  zinc  dans  une  petite  quantité  d'eau;  on  dirige  a  travers 
la  solution  un  courant  de  chlore  pour  trairformcr  le  sulfate  ferreux 
en  sulfate  ferrique;  on  fait  bouillir  la  liqueur  pour  chasser  l'excès 
de  chlore,  et  puis  on  y  introduit  une  petite  quantité  d'oxyde  ou  de 
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carbonate  de  zinc  pur.  Au  bout  de  quelque  temps,  ce  dernier 
oxyde  déplace  l'oxyde  ferrique,  moins  puissant  que  lui.  On  filtre  et 
on  fait  cristalliser. 

Le  sulfate  de  zinc  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  droits.  11 
est  isomorphe  avec  le  sulfate  de  magnésie.  Il  renferme  7  équiva- 
lents d'eau  de  cristallisation,  et  sa  composition  est  exprimée  par  la 
formule 

SZnOl  +  7110  =  SOî.ZnO  +  7  aq. 

Au-dessus  do  30"  il  cristallise  avec  G  équivalents  d'eau  (Milscher- 
lich).  Chauffé  à  100°,  il  fond  dans  son  eau  de  cristallisation,  dont 
il  perd  la  plus  grande  partie.  Il  n'en  relient  qu'un  équivalent  a 
cette  température.  A  238'  il  devient  anhydre.  A  une  forte  chaleur 
rouge,  il  se  décompose  en  oxyde  de  zinc,  acide  sulfureux  et 
oxygène. 

Il  se  dissout  dans  deux  fois  son  poids  d'eau  a  0%  et  dans  son 
propre  poids  d'eau  bouillante.  La  solution  possède  une  saveur 

Le  sulfate  de  zinc  forme,  avec  les  sulfates  alcalins,  des  sulfates 
doubles  cri  s  Utilisables.  Ainsi  il  existe  un  sulfate  double  de  zinc  et 
de  potasse  renfermant 

SZnO>  +  SKO*  +  8HO. 

Le  sulfate  de  zinc  a  été  employé  autrefois  comme  vomitif.  On 
ne  s'en  sert  aujourd'hui  que  pour  l'usage  externe,  comme  astrin- 
gent et  détersif.  En  solution  aqueuse  (30  centigrammes  de  sulfate 
dans  100  grammes  d'eau),  il  est  employé  souvent  comme  collyre, 
quelquefois  en  injections. 

Pris  eu  quantité  notable,  il  agit  comme  poison.  L'administra- 
tion de  doses  exagérées  de  sulfate  de  zinc,  comme  émétique,  a 
quelquefois  donné  lieu  à  des  accidents.  En  outre,  la  science  a  en- 
registré des  cas  d'empoisonnements  occasionnés  par  suite  de  la 
confusion  de  ce  sel  avec  d'autres  substances,  notamment  avec  le 
sulfate  de  magnésie.  Le  sulfale  de  zinc  est  un  poison  irritant,  et 
l'empoisonnement  qu'il  produit  offre  quelque  ressemblance,  dans 
les  symptômes  et  les  effets,  avec  l'empoisonnement  par  l'émelique. 
Les  i-nmîssements  que  provoque  le  sulfate  de  zinc  rendent  heureu- 
se! moins  redoutable  l'action  toxique  de  ce  sel,  et  l'on  con- 
na.  i:as  où  l'ingestion  de  30  grammes  n'a  pas  été  suivie  d'ac- 
cii^  mortels. 

,  M 
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c*nnosATE  de  line. 
CZn(fl  =  CO'.ZnO. 

Le  carbonate  de  zinc  se  trouve  dans  la  nature.  Il  se  forme  des 
carbonates  de  zinc  basiques,  nu  plutôt  di  s  combinaisons  de  carr 
bonalc  de  zinc  avec  ! 'hydrate  tte  ïiue  (tivilhiearltonates).  l<  .rsqu'oii 
précipite  une  solution  de  sulfate  de  zinc  par  le  carbonate  de  po- 
tasse ou  de  soude,  et  la  composition  de  ces  précipites  diffère  sui- 
vant qu'on  emploie,  des  solutions  bouillantes  ou  froides,  concen- 
trées ou  étendues. 

Caractères  des  aelfl  de  zinc.  —  Neutres,  les  sels  de  zinc  sont  dé- 
composés partiellement  par  l'hydrogène  sulfuré,  qui  précipite  du 
sulfure  de  zinc  hydraté  blanc,  (/addition  d'un  acide  minéral  em- 
poche la  formation  du  précipité.  Les  sels  de  zinc  formés  par  les 
acides  organiques,  tels  que  l'acétate  et  le  lactate,  sont  complète- 
ment décomposés  par  l'hydrogène  sulfuré. 

Le  sulfhydrate  d'ammoniaque  forme  dans  les  sels  de  zinc  un 
précipité  blanc  de  sulfure. 

La  potasse,  la  soude  et  l'ammoniaque,  y  donnent  des  précipités 
blancs  solubles  dans  un  escès  de  réactif. 

Le  ferrocyanure  de  potassium  (prussiatc  jaune  de  potasse)  y 
forme  un  précipité  blanc. 


CADMIUM 

l>  métal  a  été  découvert,  presque  simultanément,  en  1817  cl 
en  1818,  par  Stroiucyer  cl  par  Hcrmann.  Il  n'est  point  très-ré- 
pandu dans  la  nalure.  fiénéralcmenl  d  est  associé  au  zinc  cl  se 
rencontre  soil  a  l'étal  d'oxyde  dans  la  calamine,  soit  à  l'étal  do 
sulfure  dans  la  blende. 

Comme  il  est  plus  volatil  que  le  une,  il  se  concentre,  lors- 
qu'un Iraitc  les  minerais  de  ce  mêlai,  dans  les  premier',  produits 
de  la  distillation.  On  parvient  à  le  séparer  du  line  en  dissolvant 
ces  produits  dans  l'acide  siildiriquc  étendu,  cl  en  traitant  la  solu- 
tion par  l'hydrogène  sulfuré.  Il  m:  précipite  du  sulfure  de  cad- 
mium jaune,  accompagné  de  quelque*  autres  sulfures.  Un  fait 
bouillir  ce  précipité  avec.  île  l'acide  rhlorhydriquc  concentré  :  lo 
sulfure  île  cadmium  se  dissout,  taudis  que  le  sulfure  d'arsenic,  qui 
'  peut  être  mélangé,  reste  à  l'état  insoluble.  On  filtre  et  on  précipite 
la  solution  par  un  excès  de  carbonate  d'ammoniaque  :  il  se  pré- 
cipite du  carbonate  de  cadmium.  Ou  le  recueille,  et,  après  l'avoir 
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séché  et  calciné,  on  mâle  l'oxyde  avec  du  charbon  et  on  distille 
dans  des  cornues  de  gras.  Le  cadmium  passe  à  la  distillation. 

Il  est  assez  mou  et  se  laisse  couper,  mais  moins  facilement  que 
le  zinc.  Sa  surface,  récemment,  mise  à  nu,  présente  un  éclat  mé- 
tallique blanc,  mais  elle  se  ternit  à  l'air.  La  densité  du  cadmium 
est  égale  a  8,00—8,09.  11  fond  à  320-,  Il  bout  a  8lil>°  (H.  Deville  et 
Troost).  On  peut  l'obtenir  cristallisé  en  octaèdres.  Chauffé  à  l'air, 
il  brûle  en  formant  de  l'oxyde  CdO.  Cet  oxyde  est  jaune  brun  ou 
brun. 

Le  sulfure  de  cadmium  CdS  se  précipite  sous  forme  d'une  poudre 
d'un  jaune  vif,  lorsqu'on  traite  par  l'hydrogène  suUuré  les  solu- 
tions des  sels  cadmiques.  Il  est  employé  en  peinture. 

L'induré  de  cadmium  Gdl  peut  être  préparé  par  digestion  du 
méfal  avec  de  l'iode  et  de  l'eau.  On  obtient  une  solution  incolore 
qui  laisse  déposer,  lorsqu'elle  est  convenablement  concentrée,  de 
très-belles  fables  hexagonales  I  rail  spa  relit  es  et  douées  d'un  grand 
éclat.  Ces  cristaux  sont  solublcs  dans  l'eau  et  dans  l'alcool. 

L'iodurc  de  cadmium  a  été  employé  en  médecine.  On  s'en  see! 
aussi  en  photographie. 

COBALT 

Ce  métal  a  été-  isolé  pour  la  première  fois  par  Brandt,  en  1733. 
Les  principaux  minerais  sont  l'arséniurc  CoAs  (cobalt  arsénical. 
smalline),  qui  est  souvent  mélangé  avec  des  aiséniures  de  nickel, 
de  fer,  clc,  et  le  sulfoarséniuro  CoAs,CoS!  1  (cobalt  gris,  cobal- 
tine).  Ces  minerais  servent  principalement,  clans  les  arts,  pour  la 
préparation  du  smalt,  combinaison  de  silicate  de  cobalt  et  de  sili- 
cate de  potasse. 

Le  meilleur  procédé  pour  obtenir  le  coball  pur  consiste  a  porter 
aux  plus  hautes  températures,  dins  un  creuset  de  chaux,  l'oxalnte 
de  protoxyde  de  cobalt.  On  obtient  ainsi  le  cubait  sous  forme  d'un 
culot  métallique  gris  roiiircalrc,  ductile,  plus  tenace  que  le  fer, 
très-dur  et  d'une  densité  de  8,5  (H.  Deville). 

Le  cobalt  forme  avec  l'oxygène  un  protoxyde  CoO,  un  sesqui- 
oxyde  CoH)3  et  un  oxyde  intermédiaire  Co30'  =  CoO  -j-  Co'O*. 

Lorsqu'on  ajoute  de  la  potasse  à  une  solution  bouillante  d'un  sel 
de  protoxyde  de  cobalt,  on  obtient  un  précipité  rose  d'hydrate  de 

1.  Les  formules  CoA<*  et  CoAi'^oS*  qu'on  donna  ordinairement  à  cet  compost 
sont  ineucles,  si  l'onailmol  pour  l'arsenic  l'équinalenl  75. 
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protoxydc  <Ie  cobalt.  Calciné  à  l'abri  du  contact  de  l'air,  cet  hy- 
drate donne  le  protoxydc  de  cobalt,  qui  se  présenta  bous  forme 
d'une  poudre  vert  olive.  M.  Genth  l'a  obtenu  en  octaèdres  micro- 
scopiques noirs  et  brillants.  Lorsqu'on  le  chauffe  au  contact  de 
l'air  ou  dans  un  courant  d'oxygène,  il  se  convertit  en  oxyde  inter- 
médiaire. 

Lorsqu'on  chauffe  modérément  l'azotate  dérobait,  il  reste  une 
poudre  noire  qui  constitue  le  sesquioxyde  de  cobalt.  On  obtient 
l'hydrate  de  sesquioxyde  de  cobalt  Co!H3Os  =  CosO»,3IIO  en  diri- 
geant un  courant  de  chlore  dans  de  l'hydrate  de  protoxydc  sus- 
pendu dans  «ne  liqueur  alcaline.  C'est  un  précipité  d'un  brun  noir 
foncé. 

ïCoHO*   +    K1I0:    +   Cl    =    KCI    +  CoWO8. 


L'oxyde  de  cobalt  intermédiaire  Co30'  prend  naissance  dans  di- 
verses réactions,  entre  autres  lorsqu'on  soumet  1  une  forte  calei- 
nalion  de  l'azotate  de  cobalt.  On  peut  l'obtenir  sous  forme  de  pe~ 
tils  octaèdres  d'un  gris  noir,  doués  de  l'éclat  métallique. 

Lorsqu'on  ebaulfe  le  cobalt  métallique  dans  un  courant  de 
chlore,  il  se  sublime  une  masse  violette  qui  constitue  le  chlorure 
de  cobalt  anhydre  CoCl.  On  obtient  le  chlorure  de  cobalt  hydraté, 
en  dissolvant  l'oxyde  de  cobalt  daos  l'acide  chlorhydrique  et  en 
évaporant  la  liqueur.  Ce  composé  renferme  (1  équivalents  d'eau 
de  cristallisation  et  constitue  des  cristaux  rouges  qui,  lorsqu'on 
les  chauffe,  perdent  une  grande  partie  de  leur  eau  et  deviennent 

Le  sulfate  de  cobalt  SCoO1  +  7H0  =  SCP.CoO  -f  laq  cristallise 
en  prismes  rhomboïdaux  obliques.  Ce  sel  est  rouge  et  soluhfc  dans 
l'eau.  Il  se  combine  avec  les  sulfates  alcalins,  pour  former  des  sul- 
fates doubles. 

NICKEL 

Ce  métal  a  été  découvert  en  1731,  par  Cronstedt,  dans  le  nickel 
arsénical  (Kupfernickcl,  nickeline),  qui  estunarséniure  de  nickel 
NiAs.  Dans  ia  préparation  du  smalt  avec  les  minerais  de  cobalt, 
qui  renferment  toujours  du  nickel,  ce  dernier  métal  se  sépare,  en 
combinaison  avec  l'arsenic,  sous  forme  d'un  culot  métallique,  pro- 
duit accessoire  qu'on  nomme  speiss  (Kobaltspeise). 

On  extrait  le  nickel,  dans  les  arts,  du  kupfernickcl  ou  du  speiss. 
Pour  cela,  on  bocarde  ces  minerais  et  on  les  fond  avec  de  la  potasse 
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et  du  soufre  :  il  sa  Tortue  un  siilfoarséniine  snlfopnlnssique  (com- 
binaison de  .sulfure  d'arsenic  cl.  de  siiII'uit  de  potassium)  et  du  sul- 
fure de  nickel.  On  épuise  la  masse  par  l'eau  :  le  sulfoarséniurc 
se  dissout,  le  sulfure  de  nickel  reste.  On  dissout  ce  dernier  dans 
un  mélange  d'acide  sulfuriqne  et  d'acide  azotique,  et  on  préci- 
pite le  nickel  de  la  solution  h  l'aide  d'un  carbonate  alcalin.  Fina- 
lement, le  earbonale  de  nickel  est  réduit  par  le  charbon  a  un  feu 
de  forge  violent. 

M.  M.  Deville  obtient  le  nickel  métallique,  a  l'élut  de  pureté,  en 
dissolvant  le  produit  commercial  dans  l'acide  azotique,  en  faisant 
bouillir  la  solution  avec  un  excès  de  nickel,  pour  séparer  le  fer,  et 
en  évaporant.  Il  reprend  le  résidu  par  l'eau,  l'ait  passer  dans  la  so- 
lution un  courant  d'hydrogène  sulfuré,  filtre,  concentre  et  ajoute 
à  la  liqueur  aride  uni-  -nlutioti  chaude  d'acide  oxalique  :  il  se  pré- 
cipite de  l'nxalale  de  nickel.  Ce  dernier  est  calciné  a  l'abri  du 
contact  de  l'air,  et  le  nickel  réduit  est  fondu  dans  un  creuset  de 

A  l'état  de  pureté,  ce  métal  est  malléable  et  ductile;  il  est  plus 
tenace  que  le  fer.  Après  le  manganèse,  c'est  le  plus  dur  de  tous 
les  métaux.  Sa  densité  est  égale  a  H,H'~-  H  ne  fond  qu'à  une  tem- 
pérature très-élevée.  Fondu,  il  est  presque  aussi  blanc  que  l'ar- 
gent. 11  est  magnétique  comme  le  1er. 

Il  est  inaltérable  à  l'air  à  la  température  ordinaire.  Au  ruuge,  il 
attire  l'oxygène.  Il  se  di.-s.mit  lentement  dans  les  acides  elilorhy- 
drique  et  sulfurique,  rapidement  dans  l'acide  azotique. 

Il  forme  avec  l'oxygène  deux  combinaisons,  savoir  : 

Unprotoxyde  de  niche!  Nid,  qu'on  obtient  par  la  calcînation  de 
l'hydrate  ou  du  carbonate,  sous  forme  d'une  poudre  gris  verdàtre. 
L'hydrate  de  nickel  XiHO*  =  Nid, 110  se  précipite,  sous  forme  de 
flocons  vert  clair,  lorsqu'on  traite  par  un  alcali  la  solution  d'un  sel 
de  nickel.  Col  hydrate  se  dl-sont  dans  l'ammoniaque,  en  formant 
une  liqueur  bleue. 

Un  scsquiùxydc  de  nickel  NiJOs,  qu'on  obtient  sous  forme  d'une 
poudre  noire,  en  rhaull'aul  doucement  l'azotate  de  nickel.  Il  n'entre 
point  en  combinaison  avec  les  acides.  II  forme  avec  l'eau  un  hydrate 
qu'on  obtient  en  traitant  l'hydrate  de  protoxyde  ou  le  carbonate 
par  une  solution  de  chlorure  de  chaux. 

Le  sulfate  de  nickel  cristallise  entre  13  et  20°  en  prismes  rhom- 
boïdnux  droits,  isomorphes  avec  ceux  du  sulfate  de  magnésie. 
Ces  cristaux  sont  verts,  lis  renferment  SNÏO*  +  7H0  =  SO*,NiO 
-(-  7  aq.  Entre  30°  et  W,  il  se  dépose  on  octaèdres  à  base  carrée, 


MANGANÈSE. 


qui  contiennent  seulement  G  équivalents  d'eau  de  cristallisation. 
Knfin,  en  faisant  cristalliser  le  sulfate  de  nickel  entre  50"  et  70°, 
M.  Marignac  l'a  obtenu,  ■sous  forme  de  prismes  rhomboîdaux 
obliques,  qui  renferment  de  même  G  équivalents  d'eau  de  cristal- 
lisation. 

Les  métaux  suivants  se  distinguent  par  la  propriété  qu'ils  pos- 
sèdent de  former  avec  l'oxygène,  non-seulement  des  oxydes,  mais 
encore  des  acides  métalliques  bien  caractérisés. 

MANGANÈSE 

Le  manganèse  a  été  découvert  par  Scheele  en  1774,  ci  isolé  quel- 
que temps  après  parGahn. 

M.  H.  Dcville  l'a  obtenu  en  réduisant  le  carbonate  manganeux 
ou  l'oxyde  maii^auosn-m.'m!;, inique  par  le  charbon  du  sucre,  à  des 
températures  extrêmement  cli  vées.  Le  métal  obtenu  formait  une 
masse  cohérente  très-dure,  d'un  gris  blanchâtre  et  presque  aussi 
inl'usible  que  le  platine.  Sa  poudre  décomposait  l'eau  tiède. 

M.  Urunner  a  obtenu  du  manganèse  renfermant  quelques  traces 
de  silicium,  eu  réduisant,  dans  un  creuset  de  terre,  du  fluorure  ou 
du  chlorure  de  mangrmèse  par  le  sodium.  On  chauffe  d'abord  don- 
eement,  et  on  porte  ensuite  la  température  du  creuset  au  rouge 
blanc. 

Ce  procédé  donne  un  culot  de  manganèse  très-dur,  rayant  l'acier 
et  le  verre,  susceptible  d'un  beau  poli,  d'une  densité  de  1,138 
a  1,206.  Ce  mêlai  n'est  point  magnétique.  Chauffé  à  l'air,  il  s'oxyde 
et  sa  surface  devient  brune.  Il  décompose  l'eau  à  100". 

COMBINAISONS  UtI  JlANGAsisS  AVEC  l'o.ïïGÈHE. 

On  en  connait  six,  savoir  : 

Le  protoxyde  du  mauf;uin'>se  eu  oivile  inaiisaneuï   MnO. 

L'oxyde  i-iin i^f  lie  nianuiiiiè-e.  un  ..j\yile  m.ieu'aiiii-n-in.-u  panique  Mii301. 

Le  senipiiovwti.'  île  maiejauése  ml  o\yde  tiiiui panique   Mn'Ô3. 

Le  perowl  i  liiinyde  île  mae^mesu   llnO*-. 

L'acide  malien  ni  que  :   MnO3. 

L'acide  [luniiaLiyuuique   Mti!0~. 

OXYDE  MANGANEUX. 

MnO. 

On  l'obtient  en  calcinant  le  carbonate  manganeux  dans  un  cou- 
rant d'hydrogène,  ou,  d'après  M.  Licbig,  par  la  calcination  de 
l'oxalalc  manganeux  sec. 

OMn'O'  —  ïMnO  +  ff-O1  +  C"0*. 
■npini.       mngintni.    ii  ntbmu.  «rtoirtpic. 


OXYDE  MAJi  G  A  NOS  O-MAM  G  AN  [QUE.  S5) 
Il  constitue  une  poudre  verte  qui  prend  feu  au  contact  d'un 
corps  incandescent  et  se  convertit  en  oxyde  manganoso-manga- 

L'oxyde  mangancux  est  une  base  puissante.  Il  peut  se  combiner 
avec  l'eau  el  se  précipite  h  l'élal  d'hydrate,  lorsqu'on  ajoute  de  la 
polasso  caustique  ;\  la  solution  d'un  sel  de  manganèse.  Le  précipité, 
d'abord  blanc,  se  colore  rapidement  à  l'air  en  jaune,  puis  en  brun, 
en  attirant  l'oxygène. 

Mn'O*. 

Cet  oxyde  constiluc  le  minéral  qu'on  nomme  Aatismanntte.il 
se  forme  lorsqu'on  chauffe  au  rouge,  au  contact  de  l'air,  tous  les 
autres  oxydes  et  même  certains  sels  de  manganèse.  C'est  une 
poudre  ronge  bnm.  Il  se  dissout  dans  certains  acides,  en  donnant 
un  mélange  d'un  sel  mangancux  et  d'un  sel  manganique,  et  lors- 
qu'on fait  bouillir  la  solution  en  présence  d'un  excès  d'acide 
(sulfurique  ou  chlorliydrique),  le  sel  manganique  se  réduit  en  sel 
nianganeux  avec  dégagement  de  gaz  (oxygène  ou  chlore). 

OXYDE  MA  KO  A  Kl  QUE. 

NnW. 

Il  prend  naissance  lorsqu'on  maintien!  pendant  longtemps  au 
rouge  sombre  l'azotate  manganeux.  L'oxyde  manganique  reste 
sous  la  forme  d'une  poudre  d'un  brun  clair.  L'oxyde  naturel  cris- 
tallisé est  connu  le  nom  de  braimite. 

A  une  forte  chaleur  rouge,  l'oxyde  manganique  perd  de  l'oxy- 
gène ci  se  convertit  en  oxyde  manganoso-maugaiiique.  i:>.~l  mio 
base  faible.  Il  se  dissout  à  froid  daos  l'aeide  sulfurique  ou  dans 
l'acide  chliïi'hvdnqur  en  furniaul  une.  liqueur  muge  ou  brune  qui 
se  décolore  par  l'ébullilion ,  en  dégageant  de  l'oxygène  ou  du 
chlore,  et  en  se  transformant  en  sulfate  ou  chlorure  manganeux. 
Traitée  par  la  [mla^e  eausliijne,  la  sololion  rouge  du  sulfate  man- 
ganique donne  un  précipité  brun  d'hydrate  manganique. 

On  trouve  dans  la  nature,  un  hydrate  manganique  Mn*0*,HO 
qui  consliiuc  Vacerdèse. 

PEBOXÏDE  0D  DIOXYBË  DE  MANGANÈSE. 
Mnt)î. 

On  le  trouve  abondamment  dans  la  nature.  Il  constitue  la  pyro- 
lutite. 

On  l'obtient  pur  et  anhydre  en  eiposant  une  solution  concen- 


5BS  ACIDE  HANGAN1QUE- 

tréc  d'azotate  mangancux  â  des  températures  a'élevant  graduel- 
lement jusqu'à  133°.  Il  se  dégage  des  vapeurs  nilreuses,  et  il  se 
dépose  une  masse  d'un  brun  noir  brillant  qui  constitue  le  bioxyde 
anhydre. 

AïMnO6  =  AïO»  +  MnO». 

Chauffé  au  rouge,  In  peroxyde  de  manganèse  ])cnl  le  tiers  de  son 
oxygène  1-1  m1  convciïit  cri  oxyde  muge  (page  '.il). 

Chauffé  avec  de  l'acide  snlfuriqne  concentré,  il  perd  la  moitié 
de  son  oxygène  et  il  se  forme  du  sulfate  mangancux  (page  32). 

Avec  l'acide  clilorhydi-ifjiif,  il  donne  du  chlore,  de  l'eau  cl  fin 
chlorure  manganeux  (page  fl>3). 

Lorsqu'on  le  clnmllY'  avec  l'.-icidc  italique,  il  dégage  de  l'acide 
carbonique  et  donne  de  l'oxalate  manganeux. 

!C*!PO>   +   ïMnO*   =   CMn*0>  +   4C0'   +  4HO. 

Acids  01  al  i  que.  Oialatfl  Aciiïo 

Il  se  forme  un  hydrate  de  bioxyde  de  manganèse,  lorsqu'on 
dirige  du  chlore,  en  excès,  dans  de  l'eau  tenant  en  suspension  de 
l'hydrate  ou  du  carbonate  uiangiiticux,  nu  encore,  d'aprèsM.  Se hnm- 
bein,  lorsqu'on  fait  digérer  une  solution  d'un  sel  mangancux  avec 
du  peroxyde  de  plomb.  L'hydrate  de  peroxyde  de  manganèse  est 
une  poudre  d'un  brun  foncé. 

ACIDE  MANGASIQCE. 

MnO>. 

Lorsqu'on  chauffe,  au  creuset  d'argent,  du  bioxyde  de  manga- 
nèse avec  de  la  potasse  caustique,  et  qu'on  reprend  la  masse  cal- 
cinée et  refroidie  par  l'eau,  celle-ci  dissout  du  manganatc  de  po- 
tasse. On  obtient  ainsi  une  liqueur  vert  fonce  qui,  évaporée  dans 
le  vide,  laisse  une  masse  cristalline.  On  dépose  ces  cristaux  sur 
une  plaque  île  porcelaine  dégourdie  qui  s'imprègne  de  l'excès  de 
potasse  mélangé  aux  cristaux. 

Ces  derniers  restent  sous  forme  d'aiguilles  prismatiques  vertes, 
isomorphes  avec  le  sulfate  de  potasse,  et  renfermant  MnO3, KO. 
C'est  le  manganatc  de  potasse. 

Lorsqu'on  fait  bouillir  une  solution  de  manganatc  de  potasse 
elle  se  colore  en  rouge,  et  laisse  déposer  des  Hormis  bruns  d'hy- 
drate de  peroxyde  de  manganèse.  La  liqueur  rouge  est  du  per- 
manganate de  potasse.  On  voit  que,  dans'  ces  circonstances,  l'acide 
manganique  s'est  dédoublé  en  deux  autres  composés  oxygénés. 
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AUDE  PERMANGANIQUE. 


dont  l'un,  l'aride  permangani que,  renferme  plus  d'oxygène  que 
lui,  et  dont  l'autre,  l'hydrate  de  peroxyde,  en  renferme  moins. 


Un  dédoublement  analogue  a  lieu  lorsqu'on  ajoute  un  acide  u 
la  solution  verle  du  manganalc  de  potasse  :  il  se  forme  un  sel  man- 
gancux  et  de  l'acide  penii;mganiquc,  qui  colore  la  liqueur  en 
pourpre. 

Sons  l'influence  d'un  grand  excès  d'eau  froide,  le  manganalc  de 
potasse  se  convertit  pareillement  en  permanganate.  Dans  ce  cas, 
c'est  l'oxygène  dissous  dans  l'eau  qui  détermine  la  suroxydation 
du  manganalc. 

Lorsqu'on  ajoute  un  excès  de  potasse  caustique  t  la  liqueur 
devenue  pourpre,  elle  redevient  verte  par  suite  delà  réduction  du 
permanganate  en  manganalc.  Ces  changements  de  couleur  ont  fait 
donner  autrefois  au  manganatc  de  potasse  le  nom  de  caméléon 
minéral. 

Mp«0'. 

Cet  acide,  découvert  par  Slitschcrlirh,  a  été  isolé  récemment 
par  M.  P.  Theuard  el  par  M.  Aschoff. 

Ce  dernier  chimiste  le  prépare,  en  introduisant  peu  à  peu  du 
permanganate  de  polasse  en  poudre  dans  de  l'acide  sulfuriqne 
refroidi  a  l'aide  d'un  mélange  réfrigérait!.  I, 'acide  permangauique, 
mis  en  liberté,  tombe  au  fond  du  vase  sous  forme  d'un  liquide 
brun  rouge  foncé.  Il  est  encore  liquide  a  —  20'.  11  est  très-instable. 
Exposé  à  l'air,  il  en  attire  l'humidité  en  se  décomposant.  Chauffé 
au-dessus  de  05",  il  détone  violemment.  Sa  composition  répond 
exactement  !i  la  formule  Mu:l  l;  donnée  par  Mitseherlich. 

Il  forme  avec  la  potasse  un  sel  magnifique  qui  cristallise  en  ai- 
guilles presque  noires  et  a  reflets  métalliques.  Pour  préparer  le 
permanganate  de  potasse  MnW.KO,  on  introduit  dans  un  creuset 
de  fer  3  parties  de  potasse  caustique  avec  une  petite  quantité 
d'ean,  puis  un  mélange  de  3  parties  el  demie  de  chlorate  de  po- 
tasse et  de  -t  parties  de  peroxyde  de  manganèse  finement  pulvé- 
risé. On  chauffe,  en  remuant  continuellement  jusqu'à  ce  que 
la  masse  soit  sèche  et  que  la  température  se  soit  élevée  au  ronge 
obscur.  Apres  le  refroidissement,  on  pulvérise  le  produit  et  on 
l'introduit  dans  200  parties  d'eau  bouillante. 
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Quand  la  liqueur  s'est  colorée  en  rouge  pourpre  foncé,  on  la 
laisse  reposer,  on  la  décante,  et  après  l'avoir  neutralisée  par  l'a- 
cide azotique  très-étendu,  on  l'Évaporé  à  une  douée  chaleur.  Par 
le  refroidissement,  la  liqueur  concentrée  fournit  des  cristaux  que 
l'on  fait  sécher  sur  une  brique. 

Le  permanganate  de  ptdasse  se  dis«oul  dans  15  HO  parties  d'eau 
froide.  La  solution  est  d'un  pourpre  magnifique  et  Ircs-intcnsc. 
Elle  abandonne  de  l'oxygène  à  un  très-grand  nombre  de  corps  en 
se  décolorant.  Klle  oxyde  l'acide  sulfureux,  l'hydrogène  sulfuré, 
le  soufre  lui-même,  les  sels  ferreux,  en  général  tous  les  sels  mé- 
talliques renfermant  un  oxyde  inférieur  et  un  très-grand  nombre 
de  matières  organiques.  Il  suffit  de  déposer  sur  du  papier  une 
goulle  de  la  solution  de  permanganate  pour  voir  apparaître  une 
tache  brune  d'hydrate  de  binxyde  de  manganèse. 

Kn  analyse  on  fait  un  grand  usage  île  la  solution  de  permanga- 
nate de  potasse,  pour  suroxvder  certains  corps  avides  d'oxygène, 
tels  que  les  sels  ferreux,  et  pour  déterminer,  à  l'aide  de  la  quantité 
d'oxygène  qu'abandonne  le  permanganate,  la  quantité  du  corps 
qui  s'est  oxydée.  On  procède  ;'i  ces  délennmrdimis  par  la  méthode 
dite  des  volumes,  c'est -iVdire  en  notant  le  volume  d'une  solution 
titrée  de  permanganate  qui  a  été  décolorée  par  le  corps  avide  d 'oxy- 
gène. 

On  a  proposé  récemment  l'emploi  de  la  solution  de  permanga- 
nate de  potasse  comme  désinfectant,  dans  le  traitement  des  plaies 
fétides. 

rRGTOCÏILORU aE  DE  HANUASÈSE,  CULOni'HE  MAKGANEUX. 

HnCL 

On  obtient  ce  chlorure  en  dissolvant  le  carbonate  mnnganeui 
dan-,  l'aride  chluiliyd l'iqin'.  et  ru  évaporant  la  solution. 

On  peut  aussi  le  préparer  en  culnnanl  le  peroxyde  de  manga- 
nèse avec  du  sel  ammoniac  (chlorhydrate  d'ammoniaque),  et  en 
épuisant  le  résidu  par  l'eau. 

Le  chlorure  mangarieux  cristallise  eu  tables  ipiadrangulaires 
roses,  renfermant  -i  équivalents  d'eau  de  cristallisation  ((!  équiva- 
lents d'après  M.  Graham).  Lorsqu'on  le  chauffe,  il  perd  d'abord 
son  eau,  fond  au  rouge  et  se  prend  par  le  refroidissement  en  une 
masse  cristalline  feuilletée.  11  est  très-solubie  dans  l'eau  et  dans 
l'alcool. 


si'i.fatk  siam;anf,i-\. 


SULFATE  DE  PHOTOXYDE  ]JE  MANGANÈSE,  SULFATE  HANUAÏJEEX. 

SMnO*  =  S03,MnO. 

Pour  préparer  ce  «4.  un  dissout  le  carbonate  manganeux  dans 
l'acide  Bulfurique  étendu.  On  peut  aussi  l'obtenir,  avec  les  résidus 
<Ig  1s  préparatiun  do.  l'oxygène,  au  moyen  du  peroxyde  de  manga- 
nèse et  de  l'acide  suif  inique.  Ces  résidus  renferment  du  sulfate 
iniin^'aiiciiA,  nriliiiain'iuesil  ric(.-i.ini|ja^m;  de  sulfate  de  cobalt,  en 
pelïte  quantité,  et  surtout  de  sulfate  ferrique. 

On  évapore  a  siccité  et  on  chauffe  le  résidu  au  rouge  obseur  : 
le  sulfate  ferrique  se  décompose  a  cette  température,  en  laissant 
un  résidu  d'oxyde  ferrique;  on  reprend  la  masse  calcinée  par  l'eau 
bouillante,  el  on  ajoute  a  la  solution  du  sulfure  de  barium,  par  pe- 
tites portions,  jusqu'à  ce  que  la  couleur  du  précipité,  d'abord 
noirâtre,  passe  au  jaune  chamois.  Ou  filtre  ensuile  et  on  évapore  à 
cristallisa  tioo. 

L'addition  du  sulfure  de  barium  a  pour  but  de  précipiter  le  co- 
balt, qui  se  dépose  le  premier,  i\  l'état  de  sulfure  noir.  Dès  que  la 
couleur  du  précipité  passe  au  jaune  chamois,  c'est  une  preuve  que 
tout  le  cobalt  est  séparé. 

Entre  0"  et  (1°,  le  sulfate  de  manganèse  se  dépose  en  prismes 
rhomboidaux  obliques,  renfermant 

SMnOi  +  7110  =  SO'.MnO  +  7  aq. 

Ces  cristaux  sont  roses  et  isomorphes  avec  ceux  du  sulfate  fer- 
reux correspond  a  ni. 

Entre  7°  et  20",  le  sulfale  mangnnrux  cristallise  avec  5  équiva- 
lents d'eau  (Regnault,  Mifscherlich).  Dans  cet  état  il  est  isomorphe 
avec  le  sulfate  de  cuivre. 

Entre  20"  et  30°,  il  se  dépose  sous  forme  de  prismes  rhomboï- 
tlaux  droits  (obliques  d'après  M.  Marignae)  qui  ne  renferment  que 
4  équivalents  d'eau  (lirandes,  Ucgnault). 

On  remarque  que  les  cristaux  sout  d'autant  plus  roses  qu'ils 
renferment  une  quantité  plus  grande  d'eau  de  cristallisation. 

Le  sulfate  manganeux  est  Irès-soluble  dans  l'eau.  1  partie  de  sel 
renfermant  A  équivalents  d'eau  de  cristallisation  se  dissout  dans 
0,79  partie  d'eau  à  10°,  dans  0,G9  partie  d'eau  à  73°,  et  dans 
1,079  partie  d'eau  à  101".  Ainsi  la  solubilité  de  ce  sel  augmente 
jusqu'à  75*  et  décroît  ensuite. 


ClUBOSATE  HAKGANEUX. 
CMnOS  —  OT.MnO. 
On  prépare  ce  sel,  par  double  décomposition,  avec  le  carbonate 
<ie  soude  et  le  sulfate  île  manganèse. 
On  peut  aussi  l'obtenir  avec  les  résidus  de  la  préparation  du 


chlorure  ferrique  est  décomposée  pendant  celle  opération;  une 
autre  portion  se  volatilise.  On  reprend  le  résidu  par  l'eau  bouil- 
lante. On  obtient  ainsi  une  solution  rose,  dont  on  sépare  le  cobalt, 


Le  carbonate  manganèse  constitue  une  pondre  blanche  légère- 
ment rose.  Chaullé  au  rouge,  au  contact  de  l'air,  il  abandonne  son 
acide  carbonique,  et  se  convertit  en  oxyde  manganoso-manga- 
nique. 

CHROME 

rouge  do  Sibérie,  qui  est  un  chroma  te  de  plomb.  Le  minerai  de 
chrome  le  plus  abondant  est  le  fer  chromé,  combinaison  d'oxyde 
de  chrome  et  de  pioloxydc  de  fer  (Ù  W.Kcl  i).  lin  tond  celte  sub- 
stance, finement  pulvérisée,  avec  le  double  de  son  poids  d'un  mé- 
lange, à  parties  égales,  d'azotate  et  de  carbonate  de  potasse  :  il  se 
forme  du  ehromalc  de  potasse.  La  masse  étant  épuisée  par  l'eau, 
ce  sel  se  dissout  avec  île  petites  quantités,  de  silicate  et  d'alumi- 
nate  de  potasse.  Après  avoir  sursaturé  la  liqueur  pjir  l'acide  acé- 
tique ou  par  l'acide  azotique,  ou  évapoce  :  il  se  dépose  du  bichro- 
mate de  potasse  en  cristaux  rouges. 

Lorsqu'on  se  contente,  au  contraire,  d'évaporer  la  liqueur  neu- 
tre, débarrassée  d'alumine  par  le  carbonate  d'ammoniaque,  on 
obtient  des  cristaux  jaunes  de  chroinatc  neutre  de  potasse.  Le 
chromalc  et  surtout  le  bichromate  de  potasse  servent  à  préparer 
tous  les  composés  chromiques. 

M.  H.  Deville  a  obtenu  le  chrome  métallique  en  calcinant  l'oxyde 
de  chrome  avec  du  charbon  et  de  l'huile  de  lin  dans  des  creusets 
de  chaux  ou  de  charbon.  Ainsi  prépuré,  le  ehrome  forme  des 
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grains  métalliques  d'un  gris  blanc,  cassants,  aussi  durs  que  le  co- 
rindon,  d'une  densité  de  3,!).  M.  Fremy  a  isolé  ce  métal  en  rédui- 
sant le  chlorure  par  la  vapeur  de  sodium,  au  milieu  d'un  courant 

M.  Wœhlcf réduit  le  chlorure  de  chrome  au  rouge,  parle  zinc, 
avec  addition  d'un  mélange  de  chlorure  de  potassium  et  de  chlo- 
rure de  sodium,  mélange  qui  sert  de  fondant.  L'opération  ter- 
minée, on  trouve  au  fond  du  creuset  un  culot  de  zinc  imprégné 
de  cristaux  de  chrome.  On  dissout  le  zinc  dans  l'acide  azotique 
faillie  :  le  chrome  reste. 

Ainsi  obtenu,  il  constitue  une  poudre  d'un  gris  clair,  qui  appa- 
rat!, sous  le  microscope,  comme  formée  par  des  rhomboèdres 
aigus  doués  d'un  grand  éclat.  Leur  densité  est  égale  a  0,81  à  2j°. 
Le  chrome  métallique  ne  brûle  pas  à  l'air.  Projeté  sur  du  eiiloratc 
de  potasse  fondu,  il  brûle  avec  une  tlamme  blanche,  éclatante  et 
se  convertit  en  chroma  te.  11  brille  de  même  dans  le  chlore,  et  se 
transforme  en  chlorure  violet.  11  se  dissout  dans  l'acide  chlorhy- 
drique  avec  dégagement  d'hydrogène. 

SESOUIOXYDE  UE  Cil  HOME. 
Cv'-OK 

On  obtient  ce  corps  a  l'état  amorphe  en  calcinant  le  chromale 
mercureux. 

arCrO^tlgiO]   =   Crî£    +    4Hg    4  0\ 

On  peut  aussi  calciner  un  mélange  de  i  partie  de  bichromate  de 
potasse,  de  1  j  partie  de  sel  ammoniac  et  t  partie  de  carbonate 
de  potasse,  et  épuiser  la  masse  calcinée  par  l'eau  bouillante,  qui 
enlève  du  chlorure  de  potassium,  et  laisse  de  l'oxyde  de  chrome. 
On  voit  que,  dans  cette  circonstance,  l'acide  chromique  est  réduit 
à  l'étal  d'oxyde  de  chrome  par  l'hydrogène  du  sel  ammoniac. 

Eniin,  un  autre  procédé  consiste  à  chauffer,  dans  un  creuset, 
un  mélange  intime  de  2  parties  de  bichromate  de  potasse  avec  un 
peu  plus  de  1  partie  de  fleurs  de  soufre.  Après  le  refroidissement, 
on  épuise  la  masse  par  l'eau,  qui  dissout  du  sulfate  de  potasse  et 
laisse  de  l'oxyde  de  chrome. 

aCr03,K0  +  S  =  CrUP  +  S0!,K0. 

REcbramila  Oijit  Su  If  ■  le 

députant.  da  lArona.        dg  pguua. 

L'oxyde  de  chrome  ainsi  préparé  constitue  une  poudre  verte 
amorphe. 
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On  l'obtient  sous  forme  de  petits  cristaux  rhomboédriques  vert 
foncé,  en  faisant  passer  des  vapeurs  d'acide  i  lilorochromique  à 
travers  un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge  (Wiehler),  ou  eti- 

chaulfé  au  rouge  et  en  épuisant  par  l'eau  la  masse  refroidie 
(Fremy).  La  densité  de  l'oxyde  orist;iUiii  iLs!  éjiale.  à  5,21.  L'oxyde 
de  chrome  est  indécomposable  par  la  chaleur.  11  ne  Tond  qu'au 
feu  de  forge.  Une  fois  calciné,  il  est  difficilement  attaque  par  les 
acides. 

L'oxyde  de  chrome  forme  avec  l'eau  plusieurs  hydrates.  Lors- 

qu'on  ajoute  de  l'aioiiu  1:1  'laque  à  nui1  Milutmii  vevLc  île  s<  -qoii'iilo- 
rure  de  chrome,  il  se  précipite  des  llocons  verts  qui  constituent  de 
l'oxyde  de  chrome  hydraté,  soluble  dans  les  acides  et  dans  les 
alcalis.  Lorsqu'on  chaullV  p-adiidlcmcut  cet  hyilrate,  il  perd  d'a- 
bord son  eau,  puis  il  devient  tout  à  coup  incandescent,  avant  la 
température  rouge.  Après  le  refroidissement,  il  est  devenu  a  peu 
près  insoluble  dans  les  acides. 

En  décomposant  1  partie  de  bichromate  de  potasse  par  3  par- 
ties d'acide  borique,  au  muge,  el  épuisant  la  masse  calcinée  par 
l'eau  bouillante,  M.  Guignet  a  obtenu  un  oxyde  de  chrome  hy- 
draté Crs03,2HO  coloré  en  vert  émeraude. 

ACIDE  CllROMiyuE. 
CrO*. 

Pour  préparer  cet  acide,  on  ajoute  peu  à  peu  à  une  solution  sa- 
turée a  froid  de  bichromate  de  potasse  i  fois  J-  son  volume  d'acide 
sulfuriquc;  on  laisse  reposer  le  mélange  dans  un  vase  couvert,  pen- 
dant vingt-quatre  heures.  L'acide  chromique,  mis  en  liberté,  se 
sépare  en  cristaux.  On  les  recueille  sur  un  entonnoir  dont  on  a 
bouché  le  bec  avec  une  mèche  d'amiante.  On  les  laisse  égoutter, 
puis  on  les  redissout  dans  la  plus  petite  quantité  possible  d'eau 
tiède,  et  on  laisse  refroidir.  On  sépare  les  cristaux  de  l'eau-mèrc 
et  on  les  fait  sécher,  sous  une  cloche,  sur  des  plaques  de  porce- 
laine dégourdie. 

L'acide  chromique  se  présente  en  aiguilles  rouge  foncé.  Ces 
cristaux  se  colorent  en  noir  lorsqu'on  les  chauffe.  A  une  tempéra- 
ture élevée,  ils  fondent  et  se  décomposent  ensuite  en  oxyde  de 
chrome  et  en  oxygène.  Ils  sont  déliquescents,  par  conséquent 
très-solubles  dans  l'eau.  La  solution  est  colorée  en  orangé  foncé  ; 
elle  possède  une  saveur  styptïquc. 

L'acide  chromique  est  un  oxydant  très-énergique.  L'acide  sulfu- 
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scsquioxydc  de  chromo,  l.'acidi'  chli  ii'hydrique  le  convertit  en  ses- 
quichlorure  do  cliiomi1,  ;i\t'.i:  dégagement  (le  chlore. 

ÎCrO3  +  6HC1  =  Cr>Cl3  +  BHO  +  3CI. 

Un  grand  nombre  de  mations  organiques  réduisent  l'acide 
ehromique  et  le  convertissent  en  oxyde  de  chrome.  Avec  l'alcool 
absolu  et  l'éther,  l'action  est  tellement  Énergique,  que  ces  liquides 
s'enflamment.  La  facilité  avec  laquelle  l'acide  ehromique  oxyde  et 
détruit  les  matières  organiques  motive  et  explique  l'usage  qu'on 
en  fait  comme  caustique.  On  l'emploie  en  solution  aqueuse. 

L'acide  ehmmiqm.'  est  un  acide  éne inique  qui  neutralise  parfai- 
tement les  oxydes. 

Le  chromate  neutre  de  potasse  CrKO*  —  Cr03,RO  peut  s'obtenir 
en  neutralisant  une  solution  de  bichromate  de  polasse  par  le  car- 
bonate de  potasse  et  en  évaporant.  Il  forme  des  prismes  rhom- 
boïdaux  droits,  d'un  jaune  citron.  Il  est  isomorphe  avec  le  sulfate 
de  potasse.  Il  possède  une  saveur  fraîche,  amÈre,  désagréable.  11 
se  dissout  dans  1,6  fois  son  poids  d'eau  bouillante  et  dans  2  fois 
son  poids  d'eau  à  15°.  Son  pouvoir  colorant  est  intense. 

Le  bichromate  de  potasse  C!R07  =  SCrCP.KO,  dont  la  prépara- 
tion a  été  indiquée  plus  haut,  forme  de  belles  tables  quadrangu- 
laires  dérivées  d'un  prisme  ci-symolnqnr.  Ces  cristaux  sont  co- 
lorés en  rouge  orangé  intense.  Ils  se  dissolvent  dans  3  à  10  parties 
d'eau  froide  et  dans  une  quantité  bcmroiip  moindre  d'eau  bouil- 
lante. Ils  sont  insolubles  dans  l'alcool.  Le  bichromate  de  potasse 
fond  à  une  température  élevée  cl  se  décompose  au  rouge  blanc, 
en  dégageant  de  l'oxygène.  Un  mélange  de  bichromate  de  potasse 
et  d'acide  sulfurique  donne  de  l'oxygène,  lorsqu'on  le  chauffe  : 
il  se  forme  du  sulfate  sesquioxyde  de  chromo  et  du  sulfate  de 
potasse.  Un  tel  mélange  constitue  un  réactif  oxydant  des  plus 
énergiques. 

L'acide  ehromique  et  ses  combinaisons  avec  la  potasse  sont  toxi- 
ques. On  doit  les  ranger  dans  la  classe  des  poisons  irritants. 

COMBINAISONS  DU  CUItOME  AVEC  LE  CHLORE. 

Protoeblornre  de  chroma  CrCi.  —  M.  Peligot  l'a  obtenu  en  diri- 
geant sur  du  sesquichiorurc  parfaitement  sec  et  chaulfé  au  rouge, 
un  courant  de  gaz  hydrogène  ;  il  se  forme,  indépendamment 
d'une  petite  quantité  de  chrome  métallique,  des  paillettes  blan- 
ches qui  constituent  le  prolo chlorure.  Le  protochlorure  de  chroma 
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est  solublc  dans  l'eau.  Sa  solution  attire  rapidement  l'oxygène  de 
l'air  et  bleuit  :  il  se  forme  un  oxychlorure  C^CW. 

Sesqnichlorure  de  chrome  Cr5CP. —  On  obtient  ce  corps  en  diri- 
geant un  courant  de  ehlorc  sec  a  travers  un  mélange  intime  d'oxyde 
de  chrome  et  de  charbon,  qu'on  chauffe  au  rouge  dans  un  tube  de 
porcelaine  :  il  se  dégage  de  l'oxyde  de  carbone,  et  le  s esqui chlorure 
se  sublime  dans  la  partie  antérieure  du  tube,  sous  forme  de  pail- 
lettes brillantes,  couleur  fleur  de  pécher. 

Ces  crislaux  sont  presque  insolubles  dans  l'eau  froide,  et  no  se 
dissolvent  que  lentement  dans  l'eau  bouillante,  D'après  M.  Peli- 
gnl,  ils  ml  ili-vilivnt  iihiimlamuii'Tif  el  f;inlemeiit  lorsqu'on  ajnule 
une  très-petite  qurtiitil''1  de  pi'olochlonirn  <lnc  hrome;  suffit. 
La  solution  est  verte.  On  obtient  facilement  une  telle  solution, 
vert  foncé  par  réflexion,  violacée  par  transparence,  en  chauffant 
(îe  l'acide  chmmiquc  avec  de  l'aeide  clilorhydrique,  ou  eu  dissol- 
vant l'oxyde  de  élimine  hydralé  dans  cet  acide. 

Aoide  chlorochromique  CrCPCl.  —  l'our  préparer  ce  composé,  on 
fond  10  parties  de  sel  marin  avec  12,8  p.  de  bichromate  do  po- 
tasse, on  coule  la  niasse  fondue  et  on  la  réduit  en  fragments.  On 
arrose  ceux-ci,  dans  une  cornue,  avec  31)  parties  d'acide  sulfuriqnc 
fumant.  11  se  ilé^ige  immédiatement,  sans  le  secours  de  la  cha- 
leur, des  vapeurs  rouge  foncé  qui  se  condensent  dans  le  récipient 
sous  forme  d'un  liquide  rouge  de  sang,  d'une  densité  de  1,11.  Ce 
liquide  bout  a  120°.  Mis  en  contact  avec  une  grande  quantité 
d'eau,  il  se  décompose  en  acide  ehlorhvdrique  et  en  acide  cb.ro- 

CrOïCl  +  HO  =  CrO'  +  HC1. 
On  peut  envisager  ce  corps  comme  de  l'acide  chromique  dont 
un  équivalent  d'oxygène  a  été  remplacé  par  un  équivalent  de 
chlore. 

ËTAIN 

Le  seul  minerai  d'étain  que  l'on  exploite  est  le  bioxyde  (cassi- 
térile).  On  le  rencontre  dans  les  terrains  les  plus  anciens  ou  dans 
les  sables  provenant  de  leur  désagrégation. 

Le  traitement  métallurgique  de  ce  minerai  est  assez  simple. 
Après  avoir  boeardé  les  roches  slannifèrcs  ou  les  lave,  et  on  grille 
le  résidu  des  lavages  (les  schlichs).  Ce  grillage apour but  d'oxyder 
et  de  désagréger  quelques  minerais  métalliques  trés-denses,  tels 
que  sulfures,  arsé  ni  o  sulfure  s.  En  bocardant  de  nouveau  les  ma- 
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tières  grillées,  on  les  réduit  en  poudre,  tandis  que  l'oxyde 
d'étain  reste  intact,  l'a  nouveau  lavage  le  débarrasse  de  toutes 
les  matières  désagrégées,  et  l'on  obtient  ainsi  un  minerai  très- 
richc.  On  fond  celui-ci  dans  un  four  à  cuve  avec  du  charbon. 
L'oxyde  d'étain  est  réduit  en  éhiiri  métallique. 

Le  minerai  qui  provient  des  filons  est  moins  pur  que  celui  des 
sables.  Après  l'avoir  h  ne;  m  lé  fi  lavé,  on  le  ^vUh:  dans  un  four  à 
réverbère.  II  se  forme  des  sulfates  de  fer  et  de  cuivre,  qu'on  en- 
lève par  l'eau,  et  qu'on  sépare  par  cristallisation.  Les  matières 
grillées  sont  ensuite  divisées  par  le  bocard  et  soumises  à  un  nou- 
veau lavage.  Les  résidus  de  celte  dernière  opération  sont  chauffés, 
dans  un  four  a  réverbère,  avec  du  charbon,  auquel  on  ajoute  de 
la  chaux  pour  faciliter  la  fusion  des  gangues.  L'étain  réduit  se  ras- 
semble dans  une  cavité  creusée  dans  la  snle  du  fourneau. 

L'étain  que  l'on  obtient  ainsi  est  généralement  allié  à  de  petites 
quantités  d'autres  métaux,  tels  que  le  fer,  le  zinc,  le  cuivre,  le 
plomb,  le  bismuth,  l'antimoine,  l'arsenic.  Pour  le  purifler,  ou  le 
chauffe*  lente  ment  sur  la  sole  inclinée  d'un  fourneau  à  réverbère. 
L'étain  pur  fond  le  premier  et  s'écoule  au  dehors  du  fourneau, 
tandis  que  les  alliages  d'étain  moins  fusibles  restent  sur  la  sole 
du  fourneau.  Ce  mode  d'affinage  se  nomme  liqu  a  lion.  Un  autre 
procédé  du  purification  ctniii-lc  à  l'uiube  le  métal  impur  dans  un 
four  où  l'air  n'a  qu'un  accès  limité  ;  dans  ces  conditions,  les  mé- 
taux étrangers  s'oxydent  de  préférence  avec  une  partie  do  l'étain, 
tandis  que  la  plus  grande  portion  de  ce  dernier  demeure  à  l'étal 
métallique. 

Pour  préparer  l'étain  chimiquement  pur,  on  réduit  l'acide  stan- 
nique  par  le  charbon.  L'opération  peut  se  faire  dans  un  creuset 
brasqué. 

L'étain  est  un  métal  blanc  qui  se  rapproche  de  l'argent  par  sa 
couleur  et  son  éclat.  Il  fond  a  928°.  Par  un  refroidissement  lent  il 
cristallise.  On  obtient  aussi  des  cristaux  d'étain  en  précipitant  ce 
métal  par  voie  galvanique.  Ces  cristaux  appartiennent  au  type  du 
prisme  à  base  carrée  (Miller).  La  densité  des  crislaux  d'étain  est 
égale  à  7,178.  Celle  du  métal  fondu  et  refroidi  lentement  est 
de  7,373  (H.  Devillc). 

Par  le  frottement,  l'étain  dégage  une  odeur  désagréable.  Ce 
métal  est  plus  dur  que  le  plomb,  plus  mou  que  l'or.  Il  occupe  le 
quatrième  rang  parmi  les  métaux  malléables;  le  huitième  parmi 
les  métaux  ductiles.  II  est  flexible;  néanmoins,  lorsqu'on  plie  un 
saumon  d'étain,  on  détermine  un  déchirement  et  la  production 
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d'un  bruit  parliulicr  qu'on  nomme  le  cri  de  l'étain.  L'étain  est 
trop  malléable  pour  qu'il  puisse  se  réduire  en  poudre  sous  le 
pilon.  Pour  le  diviser  on  le  lime,  ou  on  emploie  l'un  ou  l'autre 
des  procédés  suivants  : 

On  fait  fondre  de  l'étain,  puis  on  lo  coule  dans  une  boite  formée 
de  deux  hémisphères  qui  s'adaptent  l'un  à  l'autre,  ol  qu'on  a  eu 
soin  de  frotter  intérieurement  avec  de  la  craie,  et  de  chaulfer 
préalablement.  La  boite  étant  fermée,  on  l'entoure  d'un  linge  et 
on  secoue  vivement  le  métal  encore  liquide  :  il  se  divise  et  se  so- 
lidifie. On  passe  la  poudre  à  travers  un  tamis  de  soie,  ou  on  la 
soumet  a  la  lévitation  pour  en  séparer  les  parties  les  plus  ténues. 

On  triture  vivement  de  l'étain  fondu,  dans  un  grand  mortier  de 
fer  chauffé,  avec  un  pilon  rhaud,  jusqu'à  ce  que  le  métal  soit  so- 
lidifié, et  on  traite  la  poudre  comme  précédemment. 

On  peut  aussi  éteindre,  en  quelque  sorte,  l'étain  fondu  dans  du 
sel  marin  fondu.  On  coule  les  deux  substances  dans  un  mortier  de 
fer  et  on  les  agite  vivement  jusqu'à  solidification.  On  épuise  la 
poudre  avec  de  l'eau  bouillante.  L'étain  reste.  . 

La  poudre  d'étain  est  employée  en  médecine  comme  an thel- 
mintbique. 

L'étain  se  conserve  sans  altération  a  l'air.  Fondu,  il  se  recouvre 
rapidement  d'une  pellicule  grisâtre  d'oxyde. 

L'acide  cblorhydriquc  concentré  dissout  l'étain  avec  dégage- 
ment d'hydrogène.  L'action  est  lente  ù  froid,  rapide  ù  chaud.  L'a- 
cide azotique  ordinaire  oxyde  l'étain  avec  une  grande  énergie, 
avec  formation  d'acide  mélastan nique  et  dégagement  do  vapeurs 
rouges.  L'acide  azotique  monohydraté  n'est  pas  attaqué  par  l'é- 
tain; mais  lorsqu'on  ajoute  quelques  gouttes  d'eau,  la  réaction 
s'accomplit  avec  une  violence  extrême.  Tres-élendu,  l'acide  azo- 
tique oxyde  l'étain  presque  sans  dégagement  de  gaz.  L'eau  et 
l'acide  étant  décomposés,  il  se  forme  de  l'azotate  d'ammoniaque. 
Une  partie  de  l'étain  se  dissout,  dans  ce  cas,  avec  formation  d'un 
azolate  stanueux. 

Lorsqu'on  chauffe  de  l'étain  avec  une  solution  concentrée  de 
potasse  ou  de  soude,  il  se  dégage  de  l'hydrogène  et  il  se  forme  un 
stanuate  alcalin. 

PROTOXTBK  d'ÉTAIN,  OXÏDE  STAIÎNEOX. 

SnO. 

Lorsqu'on  ajoute  de  la  potasse  à  une  solution  de  protochlorure 
d'étain,  on  obtient  un  précipité  blanc  d'hydrate  de  proloxyde 


ACIDE  STANNIQUE.  B03 
d'élain.  Par  l'ébullition,  cet  hydrate  se  décompose  en  une  poudre 
noire  cristalline  de  protoxyde  d'étain.  Lorsqu'on  fait  chauffer 
cette  substance  à  2">0°.  elle  décrépite,  augmente  de  volume  et  se 
convertit  en  une  poudre  d'un  brun  olive  qui  constitue  une  modi- 
fication dimorphe  de  l'oxyde  noir. 

On  obtient  de  même  de  l'oxyde  stanneux  sous  forme  d'une 
poudre  lirtin  olive,  en  décomposant  l'oxiilotc  d'élain  par  h  cha- 
leur (Liebig). 

Enfin  ou  peut  obtenir  le  protoxyde  d'élain  sous  forme  d'une 
poudre  roiifc'e  lermillon.  Tour  cela,  on  précipite  le  prntiichlorure 
d'étain  par  l'ammoniaque  en  excès;  ou  fjil  bouillir  pendant  quel- 
ques iu-lanK,  puis  on  évapnn:  à  une  iloitre  chaleur  hi  lu|iieiir  qui 
tient  lu  précipité  en  -uspeusiou.  On  mit  alors  cclui-ei  prmdre  une 
couleur  rouge.  Ainsi  l'oxyde  slannctix  existe  sous  trois  étals  : 
il  est  noir,  brun  olive  ou  rouge  (Fremy). 

Lorsqu'on  projette  de  l'oxyde  slaimcux  sur  un  lùl  h  rôtir  chaud, 
il  prend  feu,  brûle  comme  de  l'amadou  et  se  convertit  en  une 
poudre  janne  d'acide  stannique. 

bioxyde  d'étain  ou  acide  stannique. 
SnO». 

Ce  corps  existe  à  l'État  anhydre  et  à  l'état  hydraté,  et  dans  ce 
dernier  élat  il  forme  deux  modifications  polymeriques.  L'une  ré- 
sulte de  la  décomposition  de  la  solution  de  bichlorurc  d'étain  par 
de  l'ammoniaque,  c'est  l'acide  stannique;  l'autre  prend  naissance 
par  l'action  de  l'acide  azotique  sur  l'étain,  c'est  l'acide  métastan- 
nique  (Fremy). 

L'acide  stannique  anhydre  existe  dans  la  nature.  H  forme  de 
beaux  cristaux  durs,  transparents,  bruns  ou  brun  jaunâtre  et  ap- 
partenant au  type  du  prisme  à  base  carrée. 

L'élain  chauffé  au  rouge  blanc  brûle  à  l'air  avec  une  flamme 
blanche  et  se  convertit  en  bioxyde  (fleurs  d'étain  on  de  Jupiter). 
Cette  oxydation  s'accomplit  plus  lentement  lorsqu'on  fond  le  mé- 
tal à  l'air  et  qu'on  chauffe  la  pellicule  grise  qui  s'est  d'abord  for- 
mée. L'oxyde  d'Élain  ainsi  obtenu  a  été  employé  en  médecine 
comme  antlielminthique.  La  présence  d'une  certaine  quantité  de 
plomb  favorise  l'oxydation  de  l'étain.  Lorsqu'on  chauffe  au  rouge 
un  alliage  de  ces  deux  métaux,  il  s'enflamme  et  continue  à  brûler 
tout  seul. 

Lorsqu'on  traite  l'étain  par  l'acide  azotique,  il  s'oxyde  vivement 
et  se  convertit  en  une  poudre  blanche  qui  constitue,  après  avoir 


H64  COMBINAISONS  DE  L'ETA  IN  AVEC  LE  SOUFRE, 

Été  séchée  a  la  température  ordinaire,  un  hydrate  5(SnO'.2HO) 
=  SnsOlc.10HO(Fremy).  Expose  pendanlquclquetempsàla  tempé- 
rature de  100°,  cet  hydrate  d'acide  métaslanuique  perd  ia  moitié 
de  son  eau  et  se  convertit  en  un  hydrate  5(SuO!,HO)=SniO10,5HO. 
Dans  cet  hydrate  mél.i*taimk]ne  un  équivalent  d'eau  peut  être  rem- 
placé par  un  équivalent  de  base,  de  (elle  porte  que  la  compositioo 
générale  des  métuslannatcs  est  exprimée  par  la  formule 

»>"!ï?o. 

L'hydrate  mé tas Lm nique,  insoluble  dans  l'acide  azotique  et  dans 

l'acier  -ull'umpie  élimln.  si-  di-'inil  ;'i  froid  dan-  l'acide  -nll'uiiq  ne 
concentré.  Lorsqu'on  le  traite  fi  chaud  par  un  excès  d'acide  chlor- 
îiydriqiie,  il  se  combine  avec  cet  acide  sans  se  dissoudre.  Après 
avoir  décanté  l'excès  d'acide,  on  peut  dissoudre  dans  l'eau  pure 
le  résidu.  Mais  la  solution  ne  po.-èdc  pas  les  propriétés  d'une  so- 
lution de  bichlorure  d'éfain.  Elle  se  (rouble  par  l'cbullitioti  et  est 
précipiter  par  l'acide  chlorhydriquc  et  par  l'acide  sulfuriqnc. 

Par  la  cnlcination  l'hydrate  inélaslanniqne  perd  toute  son  eau  et 
se  transforme  en  acide  mctastanniqiic  anhydre  (bioxyde  d'élain). 
Calciné  avec  de  la  potasse,  il  se  convertit  en  acide  stannique. 

Lorsqu'on  ajoute  de  l'ammoniaque  à  une  solution  aqueuse  de 
bichlorure  d'étain,  on  obtient  un  précipité  blanc,  gélatineux,  qui 
constitue  l'hydrate  stannique  SnU!,II0.  Ce  corps  se  dissout  dans 
les  acides  azotique  et  sulfurique  étendus.  Il  se  dissout  facilement 
dans  l'acide  chlorhydriquc  étendu,  et  la  solution  se  comporte 
comme  une  solution  aqueuse  de  bichlorure  d'élain.  Il  se  combine 
avec  les  bases  pour  former  des  stannales,  dont  la  composition  gé- 
nérale est  exprimée  par  la  formule 
SnOï.MO, 

Lorsqu'on  le  chaufTe  à  140°,  ou  même  lorsqu'on  le  dessèche 
longtemps  dans  le  vide,  il  devient  insoluble  dans  les  acides  et  ac- 
quiert les  propriétés  de  l'acide  métastan  nique. 

On  connaît  des  combinaisons  du  proloxydc  d'étain  avec  l'acide 
stannique  cl  l'acide  antimonique. 

COMBINAISONS  DE  L'ÉTÂIN  AVEC  1E  SOCFRE. 

Il  existe  un  protosulfurc  et  un  bisulfure  d'étain  qui  correspon- 
dent au  protoxyde  et  au  bioxyde. 

On  obtient  le  protosulfure  d'élain  ou  sulfure  ttanneux,  en  chauf- 
fant dans  un  creuset  un  mélange  de  limaille  d'élain  et  de  fleurs 
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de  soufre.  Comme  le  produil  renferme  encore  un  excès  d'étain,  il 
est  nécessaire  de  le  calciner  avec  une  nouvelle  quantité  de  soufre. 
On  obtient  ainsi  une  masse  d'un  pris  île  plomb,  cristalline,  lamel- 
leusc,  beaucoup  moins  fii-ilile  que  l'étaiii.  '"est  le  prMnsulfure 
d'étain  SnS.  Il  se  dépose  à  l'état  hydrate,  et  sous  forme  d'un  pré- 
cipité brun,  lorsqu'on  dirige  un  niunuit  de  gaz  sulfhydriquc  dans 
une  solution  de  protoehlorure  d'étain. 

Le  bisulfure  d'étain  ou  sulfure  ttanniqrte  SnS*  se  prépare  par  la 
voie  sèche  à  l'aide  du  procédé  suivant  : 

On  forme  un  amalgame  de  12  parties  d'élain  et  de  (i  parties  de 
iiii'j'i'uii'  ;  on  li1  pulvérise  et  mi  mélange  la  pi  nulle  avee  7  parties  de 
Heurs  de  snufre  et  li  parties  de  sel  ammoniac.  On  introduit  ce  mé- 
lange dans  une  fiole  en  verre  vert;  on  chauffe  graduellement,  dans 
un  bain  de  sable,  au  rouge  obscur.  Du  soufre,  du  sel  ammoniac, 
du  sulfure  de  mercure,  du  protochlorure  d'étain  viennent  se  con- 
denser sur  la  voûte  du  matras,  dont  l'intérieur  se  trouve  rempli 
d'une  masse  jaune  cristalline  de  bisulfure  d'étain.  Mans  cette  opé- 
ration, l'élain  se  trouve  en  contact  avec  un  excès  de  soufre  à.  une 
température  peu  élevée  et  passe  à  l'étal  de  bisulfure;  celui-ci  se 
décomposerait  si  la  température  s'élevait  notablement;  mais  celte 
élévation  de  température  est  empêchée  par  la  présence  du  sel 
ammoniac  et  du  mercure,  qui  se  volatilisent  et  dont  les  vapeurs 
entraînent  en  partie  le  bisuirurc,  lequel  se  condense  ensuite  snus 
forme  de  paillettes  dorées,  brillantes,  un  peu  grasses  au  toucher. 
Ce  corps  est  connu  sous  le  nom  d'or  musif.  Il  se  décompose,  à  la 
chaleur  roufie,  en  soufre  et  protosuliure.  Dans  une  atmosphère  de 
gaz  chlore  il  se  convertit  d'abord  en  un  liquide  brun,  puis  en  cris- 
taux jaunes  offrant  la  composition  [SnCl*  -f-  2SCI:j  (H.  Rose).  Il 
sert  a  enduire  les  coussins  des  machines  électriques.  On  l'a  em- 
ployé en  médecine  contre  le  ténia. 

On  obtient  un  précipité  jaune  de  bisulfure  d'étain  hydraté  en  fai- 
sant passer  un  courant  de  gaz  stdfhjdriquc  a.  travers  une  solution 
de  biclilorure  d'étain. 

ruoTocuLOEUJiiE  d'étain  od  chlorure  stanneux. 
SnCl, 

On  prépare  ce  composé  à  l'état  anhydre  en  chauffant  de  l'étain 
dans  du  gaz  chtorhydrique  ;  on  obtient  ainsi  une  masse  blancho 
ou  d'un  blanc  grisâtre,  presque  transparente,  d'un  aspect  gras, 
fusible  a  230°  :  c'est  le  protochlorure  d'étain  anhydre  (beurre 
d'étain). 


m 
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En  dissolvant  l'étain  dans  l'acide  chlorhydrique  concentré  cl 
chaud,  évaporant  la  solution  limpide  et  laissant  refroidir,  on  ob- 
tient     beaux  1 1  fi  s:  j      J  ]T[  ti^-jj  ni'i  ■  n  I  s,  ijui  ivnl'miienl  SnCI  — |—  2ÏIO. 

Les  cristaux  il  si  pnitochlunin:  c'étain  se  ilissoh  cul  ilans  mu:  pe- 
tite quantité  d'eau  en  formant  une  liqueur  limpide  ;  une  grande 
quantité  d'eau  les  décompose  avec  formation  d'un  précipité  qui 
est  un  oxychlorure.  L'oxygène  de  l'air,  dissous  dans  l'eau,  joue  un 
rôle  dans  celte  décomposition,  en  enlevant  au  p rot o chlorure  une 
portion  de  l'étain  pourformer  de  l'oxyde.  Le  proto chlorure  d'élain 
attire  l'oxygène  de  l'air  :  il  se  forme  île  l'oxyde  et  une  quantité 
correspondante  de  bichlorure.  11  réduit  un  grand  nombre  de 
composés  oxygénés  ou  chlorurés.  Ainsi  les  sels  femques  sont  ra- 
menés à  l'étal  de  sels  ferreux,  les  sels  cuivriques  h  l'état  de  sels 
cuivreux.  Lorsqu'on  ajoute  a  du  sublimé  corrosif  (chlorure  mercu- 
rique)  du  protochlorure  d'étain,  on  obtient  immédiatement  un 
précipité  blanc  de  calomel  (chlorure  mercureux)  qui,  sous  l'in- 
llence  d'un  excès  de  réactif,  se  trouve  converti  eu  mercure  métal- 
lique. 

Ou  fait  un  grand  usage  tin  proto  chlorure  d'étain,  comme  mor- 
dant, dans  la  teinture. 

BICULOKïRE  D'ÉTAIN  OU  CHLOillillE  STANNJQUE. 
SnCI'-. 

L'étain,  réduit  en  lames  minces,  brûle  dans  le  chlore,  avec  for- 
mation du  bichlorure.  Pour  préparer  ce  composé  a  l'étal  anhydre, 
on  introduit  de  l'étain  dans  une  cornue  lubulée,  munie  d'une  al- 
longe et  d'un  récipient,  on  chauffe  légèrement  el  on  y  dirige  un 
courant  de  chlore  sec.  Il  passe  dans  le  récipient  un  liquide  coloré 
en  jaune,  qui  est  le  bichlorure  d'étain  anhydre.  Pour  lui  enlever 
un  excès  de  chlore,  ou  le  rectifie  sur  une  petite  quantité  de  mer- 
cure. Autrefois  un  préparai!  ce  chlorure  eu  ilislillnul  un  mélange 
de  limaille  d'élain  et  de  sublimé  corrosif  (page  401). 

A  l'état  de  pureté,  le  hieblunne  d'étain  est  un  liquide  incolore 
d'une  densité  de  a, 28.  Il  bout  a  120°.  La  densilé  de  sa  vapeur  est 
égale  à  9,1!)97  (Dumas).  11  répand  à  l'air  d'abondantes  fumées 
blanches,  en  condensant  l'humidité  atmosphérique;  de  là  le  nom 
de  liqueur  fumante  de  lÀbavius,  qu'on  lui  donnait  autrefois.  Lors- 
qu'on ajoute  au  bichlorure  d'étain  quelques  gouttes  d'eau,  il  se 
fait  entendre  un  bruit  semblable  à  celui  d'un  fer  rouge  que  l'on 
plonge  dans  l'eau,  et  il  se  furiue  un  dépûl  cristallin  de  bichlorure 
d'étain  hydraté.  Ce  composé  renferme  SnCI*  +  5110.  On  peut  ob- 
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teuir  ces  cristaux  en  dissolvant  l'étain  dans  l'eau  régale  et  en  éva- 
porant la  solution,  ou  bien  en  dirigeant  un  courant  de  chlore  dans 
une  solution  de  protochlorure  d'étain  et  eu  concentrant  la  liqueur. 

Lorsqu'on  ajoute  au  bichlorure  d'étamanhvdii:  une  plus  grande 
quantité  d'eau,  les  cristaux  d'abord  formés  disparaissent,  et  l'on 
obtient  une  solution  limpide.  Le  bichlorure  d'étain  forme  des 
composés  doubles  avec  les  chlorures  alcalins. 

Ce  chlorure  est  quelquefois  employé  en  médecine.  On  l'admi- 
nistre en  solution  étendue  pour  l'usage  interne,  et  à  l'extérieur 
sous  forme  de  pommade. 

Les  chlorures  d'étain  sont  toxiques.  On  doit  les  compter  au 
nombre  des  poisons  irritants. 

Caractères  des  composés  solublss  do  l'étain.  —  4°  Solutions  stan- 
nenses.  — Elles  sont  précipitées  en  brun  par  l'hydrogène  sulfuré 
et  par  le  sulfhyrtrutc  d'ammoniaque;  le  précipité  se  dissout  dans 
un  excès  du  dernier  réactif. 

La  potasse  les  précipite  en  blanc,  et  le  précipité  se  dissoufdans 
un  grand  excès  de  réactif. 

L'ammoniaque  les  précipite  en  blanc,  mais  un  excès  du  réactif 
ne  dissout  pas  h-  précipité. 

Avec  une  solution  de  sublimé  corrosif  (bichlorure  de  mercure), 
un  excès  d'une  solution  stanneuse  donne  un  précipité  gris  de 
mercure  métallique. 

Le  chlorure  d'or  donne  dans  les  solutions  slaniicuses  étendues 
un  précipité  pourpre  (pourpre  de  Cassius). 

2°  Solutions  stanniques.  —  Elles  sont  précipitées  en  jaune  sale 
par  l'hydrogène  sulfuré  et  par  le  sulfhydratc  d'ammoniaque.  Le 
précipité  se  dissout  dans  un  grand  excès  du  dernier  réactif. 

Elles  sont  précipitées  en  hlanc  par  la  potasse,  la  soude  et  l'am- 
moniaque, et  le  précipité  se  dissout  dans  un  excès  de  réactif. 

Le  prussiate  de  potasse  y  forme  un  précipité  blanc. 

Le  chlorure  d'or  ne  précipite  pas  la  solution  de  chlorure  stan- 

L'élain  est  précipilé  des  solutions  stauncuses  ou  stanniques  par 
une  lame  de  fer  ou  de  zinc,  sous  forme  de  paillettes  grises  qui 
prennent  l'éclat  métallique  sous  le  brunissoir. 


On  fait  un  grand  usage  de  l'étain  dans  les  arts.  On  s'en  sert 
pour  étamer  le  fer  et  le  cuivre.  Le  fer-blanc  est  de  la  tolc  recou- 
vertc  d'une  touche  d'étain  qui  s'est  allié  superficiellement  au  fer. 
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La  surface  du  fer-blanc  est  parfaite  m  ont  lisse;  mais  si  l'on  enlevé, 
i  l'aide  d'un  aride,  la  jioIIlouIl.-  d'élain  qui  recouvre  cette  surface, 
on  met  à  du  une  cristallisation  à  grandes  lames,  et  le  fer-blanc 
prend  cet  aspect  particulier  qui  est  connu  sous  le  nom  de  moire 
métallique. 

ANTIMOINE 

Le  minerai  d'antimoine  était  conuu  des  aimions.  Basile  Va- 
lent! n  décrivit  le  premier  l'antimoine  métallique  vers  la  fin  du 
xv*  siècle. 

On  extrait  ce  mêlai  sulfure,  qu'on  sépare  préalablement  de 
sa  gangue,  par  voie  de  fusion.  I  n  grillage  qu'on  pratique  dans  des 
fours  a  réverbère  transforme  le  sulfure  eu  oxysnlfure.  On  pulvérise 
celui-ci;  on  le  mêle  avec  du  poussier  île  charbon  préalablement 

calcine  le  mélange  dans  des  creusets.  L'oxyde  est  réduit  par  le 
charbon,  cl  une  partie  du  sulfure  se  réduit  de  même  par  l'action 
combinée  du  charbon  el  du  carbonate  de  soude.  Il  se  forme  un 
régule  d'antimoine  el  une  scorie  renfermant  l'excès  de  sulfure  el 
du  sulfure  de  sodium  combiné  à  du  sulfure  d'antimoine.  On  peut 
tirer  parti  de  cette  scorie  pour  la  préparation  d'un  kermès  de  qua- 
lité inférieure. 

Un  autre  procédé  d'extraction  de  l'antimoine  consiste  à  décom- 
poser le  sulfure  par  le  fer.  On  t'ait  fondre  dans  un  creuset  100  par- 
ties de  sulfure  d'antimoine,  M  parties  de  limaille  de  fer  bien  dé- 
capée, 10  parties  de  sulfate  de  soude  desséché  et  3  7  parties  de 
charbon.  Après  avoir  chauffé  au  rouge,  on  laisse  refroidir  el'on 
sépare  le  régule  d'antimoine  de  la  scorie  de  sulfure  de  fer.  Celle-ci 
renferme  du  sulfure  de  sodium  qui  est  formé  par  In  réduction  du 
sulfate  el  qui,  en  rendant  la  scorie  plus  léuére,  facilite  sa  sépara- 
lion  d'avec  le  mêlai.  Mais  l'antimoine  qu'on  obtient  par  ce  pro- 
cédé contient  toujours  une  certaine  quantité  de  fer.  En  général 
l'antimoine  du  commerce  n'est  pas  pur.  Il  renferme,  indépendam- 
ment du  fer,  du  plomb,  du  soufre,  de  l'arsenic,  etc.  La  présence 
de  ce  dernier  corps  est  Ircs-fU:  lieuse  lorsque  l'antimoine  doit  être 
appliqué  a  l'usage  médical.  Aussi  a-l-on  publié  une  foule  de  pro- 
cédés destinés  à  purifier  ce  métal. 

Un  de  ces  procédés  consiste  à  fondre  l'antimoine  en  poudre, 
il  plusieurs  reprises,  avec  le  vingtième  de  son  poids  de  nitre.  Les 
métaus  étrangers  plus  oxydables  que  l'antimoine  passent  dans  la 
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scorie,  ainsi  que  l'arsenic,  qui  est  converti  en  arsénialc  de  polasse. 
Ce  procédé  ne  donne  pas  de  très-bons  résultats. 
M.  Liebig  a  conseillé  l'emploi  du  procédé  suivant  : 
On  introduit  dans  un  creuset  un  mélange  de  IG  parties  d'anti- 
moine, 1  partie  de  sulfure  d'antimoine,  2  parties  de  carbonate  de 
soude  sec,  et  on  maintient  le  tout  en  fusion  pendant  une  heure. 
Le  régule  obtenu,  après  le  riTrimlissciiit'iil,  est  pulvérisé  de  nou- 
veau et  fondu  avec  1  partie  et  demie  de  carbonate  de  soude.  Le 
même  traitement  est  répété  une  dernière  Ibis  avec  1  partie  du  car- 
bonate de  soude.  On  doit  obtenir  ainsi      parties  d  'antimoine  pur. 
Voici  la  théorie  de  cette  opération  : 

Le  soufre  du  sulfure  d'antimoine  se  porte  sur  le  sodium,  sur 
les  métaux  étrangers  (a  l'exception  du  plomb)  et  sur  une  partie 
de  l'arsenic;  l'oxygène  de  la  soude  se  porto  sur  le  reste  de  l'ar- 
senic; il  se  forme  donc  à- la  fois  du  sulfure  de  sodium,  divers  au- 
tres sulfures  et  de  l'arséniatc  de  soude.  Mais  le  sulfure  de  sodium 
s'empare  des  sulfures  étrangers  et  forme  avec  eux  des  sulfures 
di.mlili's  lirs-l'iisibli"-,  qui  m1  M'piimil. 

On  obtient  de  l'antimoine  p:iiï;iilt?nii.'nt  pur  en  chauffant  au 
rouge  un  mélange  de  Un)  parties  de  poudre  d'Algaroth,  de  HO  par- 
ties de  carbonate  de  soude  sec  et  de  20  parties  de  charbon  (Artus). 

M.  Lefort  conseille  d'oxyder  8  parties  d'antimoine  en  poudre 
par  l'acide  azotique,  de  bien  laver  l'acide  antimonique  formé,  de 
le  mêler  avec  1  partie  de  sucre  et  de  chauffer  au  rouge  dans  un 

Propriétés  da  l'antimoine.  —  L'antimoine  est  un  métal  blanc, 
brillant,  avec  un  reflet  légèrement  bleuâtre.  Il  est  cassant,  et  sa  cas- 
sure est  lamelletisc.  Sa  densité  est  égale  à  G, 7 13.  11  fond  vers  450°. 
Il  se  vaporise  sensiblement  à  la  chaleur  blanche  el  distille,  quoique 
lentement,  ù  cette  température,  dans  un  courant  d'hydrogène. 
L'antimoine  peut  cristalliser.  En  laissant  refroidir  lentement  de 
grandes  masses  de  ce  métal,  et  en  décantant  la  partie  demeurée 
liquide,  on  l'obtient  quelquefois  sous  forme  de  petits  rhomboèdres 

L'antimoine  ne  s'altère  pas  sensiblement  à  la  température  ordi- 
naire ;  mais  lorsqu'onle  fond  au  contact  de  l'air,  il  attire  rapidemeot 
l'oxygène  et  se  convertit  en  oxyde.  Chauffé  au  rouge  dans  un  petit 
creuset  et  projeté  sur  le  sol,  il  se  divise  en  une  multitude  de  glo- 
bules qui,  en  s'oxydanl,  forment  de  brillantes  étincelles  aux- 
quelles succède  une  épaisse  fumée. 

L'acide  sulfurique  étendu  n'attaque  pas  l'antimoine.  L'acide 
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chlorhydrique  concentré  et  bouillant  le  dissout  lentement  avec 
dégagement  d'hydrogène.  L'acide  azotique  concentré  l'oxyde  et 
le  transforme  en  une  poudre  blanche  Jïirmée  [l'aride  anlimoniquc. 
L'eau  régale  le  dissout  facilement  et  le  convertit  en  chlorure. 

L'antimoine  métallique  n'est  pins  employé  en  médecine.  Au- 
trefois on  l'administrait  sous  forme  île  petites  balles  qui,  après 
avoir  traversé  le  tube  digestif,  se  retrouvaient  dans  les  selles. 
Comme  on  était  dans  l'habitude  de  s'en  servir  un  grand  nombre 
de  fois,  on  leur  avait  donné  le  nom  de  pilules  perpétuelles.  On  fabri- 
quait aussi  avec  l'antimoine  des  gobelets  dans  lesquels  on  laissait 
séjourner  du  vin  blanc.  Une  petite  quantité  d'antimoine  se  dissol- 
vait dans  ces  circonstances, 

OÏÏDE  D'iSTlMOlNE. 

SbO». 

On  l'obtient  en  oxydant  le  métal  a  l'air.  L'opération  peut  se  faire 
soil  dans  deux  creusets  qu'on  superpose  l'un  a  l'autre,  et  dont  le 
supérieur  est  percé  d'une  ouverture  qui  donne  accès  a  l'air,  soit 
dans  le  moufle  d'un  fourneau  de  coupellation.  Après  le  refroidisse- 
ment, on  trouve  le  métal  converti  partiellement  en  aiguilles  bril- 
lantes, que  les  anciens  désignaient  sous  le  nom  de  /leurs  argen- 
tines d'antimoine.  C'est  de  l'oxyde  d'antimoine  cristallisé  :  il  est 
quelquefois  mélangé  avec  de  l'acide  anlimonicux. 

Pour  obtenir  l'oxyde  d'antimoine  pur  on  ajoute,  par  petites 
portions,  une  solution  de  chlorure  d'antimoine  à  une  solution 
bouillante  de  carbonate  de  soude.  L'oxyde  se  précipite  sous  la 
forme  d'une  poudre  blanche  cristalline.  On  peut  aussi  obtenir 
l'oxyde  d'antimoine  en  faisant  bouillir  de  la  poudre  d'Algaroth 
avec  une  solution  de  carbonate  de  soude.  L'acide  carbonique  se 
dégage. 

L'oxyde  d'antimoine  l'mid  à  la  chaleur  nnijic  H  si'  sublime  à  une 
température  plus  élevée.  H  est  dimorphe;  car  au  milieu  des  prismes 
rhomboïdaux  droits  qui  constituent  les  Heurs  argentines  d'anti- 
moine on  rencontre  aussi  des  octaèdres  réguliers.  Les  deux  formes 
cristallines  de  l'oxyde  d'atilimnine  sont  donc  identiques  avec  celles 
de  l'acide  arsénieux  (page  275).  On  exprime  cela  en  disant  que  les 
doux  corps  sont  isodimorphes. 

Lorsqu'on  verse  du  chlorure  d'antimoine  dans  une  solution 
froide  de  carbonate  de  soude,  on  obtient  un  précipité  blanc  qui 
constitue  un  hydrate  d'antimoine  SbO3, HO,  et  qui  se  dissout  faci- 
lement dans  la  potasse  caustique. 
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L'oxyde  d'antimoine  peut  mémo  former,  arec  la  potasse,  une 
combinaison  cristalline  (liypoantinwnite  dépotasse)  (Berzelius). 


SbiO»  =  SbO*,SbCP. 

Ce  corps  se  forme  lorsqu'un  chauffe  longtemps  l'oxyde  d'anti- 
moine à  l'air,  ou  lorsqu'on  soumet  l'acide  anlinionique  à  une  forte 
calcination.  C'est  une  poudre  blanche  infusible,  indécomposable 
par  la  chaleur  et  insoluble  dans  l'eau. 

L'acide  anlimonieux  n'entre  en  combinaison  ni  avec  les  acides 
ni  avec  les  bases;  une  solution  de  Urtrate  acide  de  potasse  lut 
enlève  de  l'oxyde  d'antimoine;  une  solution  faible  de  polasse 
caustique  lui  enlève  de  l'acide  anliinonique.  Ces  réactions  autori- 
sent ù  le  considérer  comme  un  antimoniatc  d'oxyde  d'antimoine 
SbO'.SbO*. 

ACIDE  ANTIMONIQUE. 

swy. 

Cet  acide  se  forme  lorsqu'on  chauffe  de  l'antimoine  en  poudre 
avec  de  l'acide  azotique  concentré,  ou  mieux  avec  de  l'eau  régale 
renfermant  un  excès  d'acide  azotique.  Un  nblieiil  ainsi  une  poudre 
blanche  qui  constitue  un  hydrate  d'acide  nnliumniquc.  l'n  préci- 
pitant par  l'acide  azotique  une  solution  d'antimoniate  neutre  de 
potasse,  lavant  le  dépôt  et  le  desséchant  à  la  température  ordi- 
naire, on  obtient  de  infime  un  hydrate  d'acide  antimonique 
(Frcmy). 

Lorsqu'on  traite  par  l'eau  le  perchlorure  d'antimoine,  on  obtient 
un  précipité  blanc  qui  constitue  un  autre  hydrate  d'acide  anlimo- 
niquf.  Ainsi  les  ilenv  ac.iilei  qui  prennent  naissance  dans  les  deux 
réactions  qui  viennent  d'Otre  indiquées  ne  sont  pas  identiques,  et 
l'on  constate  entre  eux  des  dill'éience.s  aualognct  à  celles  qui  exis- 
tent entre  les  acides  phosphoriques.  D'après  M.  Fremy,  l'acide 
obtenu  par  l'action  de  l'acide  azotique  sur  l'antimoine,  sature 
1  équivalent  de  base  pour  former  des  sels  dont  la  composition 
générale  est  exprimée  par  la  formule 
SbO\RO  ; 

c'est  l'acide  antimonique.  L'acide  formé  par  l'action  de  l'eau  sur  le 
perchlorure  d'antimoine  sature  2  équivalents  de  base  pour  former 
des  sels  dont  la  composition  générale  est  exprimée  par  la  formule 

SbO',2RO; 
c'est  l'adde  métaantimonique. 
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Lorsqu'on  les  chauffe,  les  hydrates  anlimoniquos  perdent  leui' 
eau,  et  l'acide  an  h3'<ire  qui  reste,  porté  a  la  température  rouge,  perd 
de  l'oxygène  et  se  transforme  en  une  pondre  jaunillrc,  qui  est 
l'acide  antimonieux  ShO4,  ou  plutôt  Sb'O". 

On  emploie  en  médecine,  sous  le  nom  d'antimoine  diaphoréli- 
que, un  produit  dont  la  composition  varie  suivant  son  mode  de 
préparation,  mais  qui  est  for  nié  essentiellement  par  'le  l'anlimo- 
niatc  de  potasse. 

Pour  préparer  l'antimoine  diaphonique,  on  fait  déHagrer  dans 
un  creuse  I  rougi  an  feu  un  mélange  intime  de  2  parties  do  nitre 
et  de  t  partie  d'antimoine.  On  obtient  ainsi  une  masse  blanche 
qui  constitue  l'antimoine  diaphorélique  non  lavé  des  anciennes 
pharmacopées.  Elle  renferme  de  l'antimoniale  de  potasse  et  de 
l'azolite  de  potasse.  Après  l'avoir  pulvérisée,  on  la  met  en  contact 
avec  de  l'eau  froide.  Celle-ci  dissont  d'abord  l'azolile  de  potasse 
et  enlève  en  même  lemps  a  la  masse  une  certaine  quantité  d'al- 
cali, car  les  premières  eaux  de  lavage  sonl  alcalines.  Plus  lard  il 
se  dissout  de  runlimonintr.  de  pohisse;  enfin,  lorsque  les  lavages  à 
l'eau  froide  ont  été  prolongés  pendant  un  temps  suffisant,  il  reste 
une  poudre  blanche  qui  constitue  l'antimoine  diaphorélique  lavé 
des  anciens. 

C'est  du  biantimoniate  de  potasse  qui  renferme,  d'après  les  ana- 
lyses de  M.  Guibonrl  -2SbO\KO  -f-  CHO. 

Lorsque, après  avoir  rejeté  les  premières  crurs  de  lavage,  onépuise 
le  résidu  par  l'eau  bouillante  et  qu'on  évapore  les  liqueurs  ainsi  ob- 
tenues, il  reste  une  masse  gomrnense  qui  constitue  l'antimoniale 
(te  potasse  neutre.  Desséché  à  l'air,  il  renferme  SbO^KO-J-SHO.  lin 
faisant  passer  a  travers  la  solution  de  ce  sel  un  courant  de  gas 
carbonique,  il  se  forme  un  précipité  cristallin  de  b iantim on ia le  de 
potasse.  Si  l'on  verse  un  acide  dans  celle  solution,  on  obtient  un  pré- 
cipité blanc  d'acide  aiitimonique  hydraté,  que  les  anciennes  phar- 
macopées désignent  sous  le  nom  de  matière  perlée  de  Kerkringius. 

On  obtient  des  mélaantimoniales  en  chauffant  l'acide  anlimoni- 
que  ou  l'antimoniale  de  potasse,  an  creuset  d'argent,  avec  un  grand 
excès  de  potasse  caustique.  La  masse  calcinée  et  refroidie sedissout 
dans  une  petite  quantité  d'eau,  et  la  solution,  évaporée  dans  le 
vide,  laisse  déposer,  d'après  M.  Fremy.  de  pelits  cristaux  de  méla- 
antimoniale  de  potasse  neutre  Sb05,2KO  -|-  x  aq.  Celui-ci  est  dé- 
composé par  l'eau  froide  en  potasse  et  en  métaontimoniate  acide 
de  potasse  Sb05jj^-f-6HO,  qui  est  peu  soluble  dans  l'eau  froide. 
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Mais  à  la  longue,  l'eau  froide  convertit  le  métaanti moniale  acide 
en  antimoniale  de  potasse  plus  soiuble.  Ce  changement  s'effectue 
rapidement  sous  l'influence  de  l'eau  bouillante  (Frcmy). 

La  solution  d'antimoniate  de  potasse  possède  la  propriété  de 
précipiter  les  sels  de  soude. 

Le  bianli moniale  de  potasse  (antimoine  diaphorétiqne  lavé)  est 
employé  en  médecine  comme  contre-stimulant. 

su  irais  d'antimoine. 
SbS'. 

Ce  composé  constitue  le  minéral  connu  sous  le  nom  de  stibine. 
11  existe  en  liions  dans  des  roches  anciennes,  et  on  l'obtient  par 
voie  de  fusion;  car  il  fond  au-dessous  du  rouge  el  cristallise  par 
le  refroidissement.  Le  sulfure  d'antimoine  naturel  cristallise  en 
prismes  rhumbi'iihuix  ih'  Ll-.  Olui  qu'un  trouve  clans  le  com- 
merce se  présente  en  masses  prises  formées  p.u-  des  aiguilles  bril- 
lantes douées  de  lï'elal  m"l;illimie,  el  eneiu'vétrées  les  unes  dans 
les  autres.  La  densité  du  sulfure  d'antimoine  est  égale  à  4,02. 
ChautTé  au  rouge  blanc,  ce  corps  répand  des  vapeurs;  on  peut 
même  le  distiller  dans  un  courant  d'azote. 

Le  sulfure  d'antimoine  est  réduit  par  l'hydrogène  a  une  tempé- 
rature élevée,  avec  formation  d'hydrogène  sulfuré.  Le  charbon  le 
décompose  au  rouge  en  formant  du  sulfure  de  carbone.  Le  fer, 
le  zinc,  le  cuivre  le  réduisent  facilement  a  la  chaleur  rouge  en 
mettant  l'antimoine  en  liberté.  L'acide  chlorhydrique  le  décom- 
pose avec  formation  de  chlorure  el  dégagement  d'hydrogène  sul- 
furé. 

Lorsqu'on  dirige  un  courant  de  gaz  sulfhydriquo  à  travers  une 
solution  de  chlorure  d'antimoine,  on  obtient  un  précipité  orangé 
qui  constitue  un  sulfure  d'antimoine  amorphe.  Il  est  insoluble 
dans  l'ammoniaque,  ce  qui  le  dislingue  du  sulfure  d'arsenic; 
mais  il  se  dissout,  comme  ce  dernier,  dans  les  sulfures  alca- 
lins et  dans  le  sulfhydrate  d'ammoniaque  pour  former  des  sulfo- 
sels. 

Lorsque,  après  avoir  pulvérisé  le  sulfure  d'antimoine,  on  le 
chauffe  au  contact  de  l'air,  en  évitant  de  le  fumlre,  il  dégage  de 
l'acide  sulfureux  et  se  convertit  peu  a  peu  en  une  poudre  grise, 
mélange  d'oxyde  d'antimoine  et  de  sulfure  non  aiuqué.  Ce  mé- 
lange renferme  d'autant  plus  d'oxyde  que  le  grillage  a  été  pro- 
longé plus  longtemps.  En  fondant  dans  uo  oreuiet  la  maliôrc 
gnliée  et  en  laissant  refroidir,  ou  obtient  une  masse  vitreuse  el 
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colorée  qui  constitue  un  oxysulfure  d'antimoine  de  composition 
variable,  et  qui  porte  le  nom  de  verre  d'antimoine. 

Le  verre  d'antimoine  se  présente  sous  forme  de  plaques  demi- 
transparentes  d'un  jaune  bran.  Sur  8  parties  d'oxyde  d'antimoine, 
il  renferme  environ  1  partie  de  sulfure,  el  contient  en  outre,  d'a- 
près l'analyse  de  Vauquelin,  une  certaine  quantité  de  silice  pro- 
venant du  creuset.  Un  trouve  dans  la  nature  un  oxysullurc  d'anti- 
moine cristallisé  qui  renferme  SbOVJSI>SJ  =  SbS5!}. 

Lorsqu'on  ajoute  une  solution  acide  de  chlorure  d'antimoine  ou 
une  solution  d'émélique  a  une  solution  d"hyposulfite  de  soude 
en  excès,  et  qu'on  chauffe,  on  obtient  un  précipité  d'un  beau 
rouge  fonce,  qui  est  connu  sous  le  nom  de  cinabre  ou  vermillon 
d'antimoine.  D'après  M.  Wagner,  ce  composé  constitue  un  oxysul- 
fure  d'antimoine  offrant  la  même  composition  que  celui  qu'on 
trouve  dans  la  nature. 

Le  safran  d'antimoine  (crocus  Anlimonii,  crocus  metallorum) 
est  essentiellement  formé  par  un  oxysulfure  d'antimoine  plus 
riche  en  sulfure  que  le  verre  d'antimoine.  On  l'obtenait  en  fon- 
dant 3  parties  d'oxyde  d'antimoine  avec  !  partie  de  sulfure  d'anti- 
moine, ou  encore  en  fondant  de  l'oxyde  d'antimoine,  de  l'acide 
antimouieux  ou  de  l'acide  anlirtiouiquc  ;ivec  une  quantité  conve- 
nable de  soufre  (Proust).  Le  produit  donnait  une  poudre  jaune. 
On  obtenait  aussi  un  crocus  renfermant  de  la  potasse  (mélange 
d'oxysnlfuro  d'antimoine  et  d'hypoantimonite  de  potasse)  en 
épuisant  avec  de  l'eau  bouillante  le  produit  de  la  calcination  de 
1  partie  de  su  I  fa  ru  d'antimoine  avec  j  partie  â  1  partie  de  carbo- 
nate de  potasse,  ou  avec  du  nitre. 

Selon  le  précepte  de  Lemery,  on  préparait  autrefois  le  safran 
d'antimoine  en  fondanl  le  sulfure  avec  la  moitié  de  son  poids  de 
nitre,  el  en  coulant  la  matière  dans  un  cône  en  Ter,  pour  faciliter 
la  séparation  d'une  scorie  formée  de  sulfate  et  dliypoanlimonite 
de  potasse  mêlés  de  sulfures  de  potassium  et  d'antimoine.  Au- 
dessous  de  la  scorie  se  rassemblait  une  sorte  de  foie  d'antimoine, 
produit  qui  renfermait,  indépendamment  de  l'oxyde  el  du  sulfure 
d'antimoine,  une  certaine  quantité  de  smTure  de  potassium.  On 
le  pulvérisait,  on  le  lavait  avec  soin  pour  enlever  ce  dernier  sul- 
fure. Le  crocus  restait  sous  forme  d'une  poudre  d'un  jaune  brun. 

Le  safran  des  métaux  est  employé  en  médecine  vétérinaire 
comme  vermifuge  et  purgatif. 

On  désignait  autrefois  sous  le  nom  de  foie  d'antimoine  (hepar 
Anlimonii)  des  préparations  renfermant  essentiellement  du  sul- 
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fure  d'antimoine  combiné  avec  une  certaine  quantité  de  sulfure 
alcalin.  Ou  les  obtenait  en  calcinant  le  sulfure  d'antimoine  avec  du 
sulfate  de  potasse  et  du  charbon,  ou  avec  du  carbonate  de  poiasse 
et  du  charbon,  ou  avec  du  carbonate  de  potasse  seul.  Dans  ce  der- 
nier cas,  le  sulfure  double  était  mélangé  avec  de  l'hypoantimonite 
de  potasse  3SbO*,KO  (Berzelitu).  La  scorie  qu'on  obtient  dans 
l'extraction  de  l'antimoine  par  le  flux  noir  renferme  du  foie  d'an- 
timoine. 

Les  différents  mélanges  d^iiînfs  sous  le  nom  de  foie  d'anti- 
moine sont  bruns,  très-fusibles.  Exposés  à  l'air,  ils  en  attirent 
l'humidité.  L'eau  les  décompose  en  sulmre  de  potassium,  qui  se 
dissout  avec  une  portion  du  sulfure  d'antimoine,  et  en  sulfure 
d'antimoine  insnluble  mêlé  d'oxysulfure  et  d'hypoantimonitc  de 
potasse. 

Karmas  minéral.  —  Ce  corps,  dont  on  fait  un  grand  usage  en  mé- 
decine, est  un  sulfure  d'antimoine  amorphe  qui  renferme  une  pe- 
tite quantité  de  sulfure  alcalin,  et  qui  est  ordinairement  mélangé 
avec  de  l'oxyde  d'antimoine.  Ce  dernier  peut  s'y  trouver  â  l'état 
libre  et  cristallisé,  ou  encore  a  l'état  de  combinaison  avec  un  al- 
cali. En  outre,  ie  kermès  renferme  de  2  a  3  pour  cent  d'eau.  Parmi 
les  nombreux  procédés  qui  ont  été  employés  pour  ta  préparation 
de  ce  corps,  nous  indiquerons  les  deux  suivants  : 

Procédé  par  la  voie  sèche  (Bercclius).  —  On  fait  fondre  dans  un 
creuset  couvert  3  parties  de  sulfure  d'antimoine  et  8  parties  de 
carbonate  dépotasse.  Un  pulvérise  la  masse  refroidie,  et  on  l'épuisé 
par  l'eau  bouillante.  On  filtre  la  liqueur  bouillante,  et  on  la  laisse 
refroidir  lentement  à  l'abri  de  la  lumière.  Elle  laisse  déposer  le 
kermès  sous  forme  d'un  précipité  floconneux  brun  rougeltrc. 

Procédé  parla  voie  humide  (Cluzel).  —  On  réduit  en  poudre  très- 
fine  1  partie  de  sulfure  d'antimoine  et  on  l'ajoute  à  une  solution 
bouillante  de  22,5  parties  de  cristaux  de  carbonate  de  soude  dans 
250  parties  d'eau  de  rivière.  On  prolonge  l'ébullition  pendant  deux 
heures,  dans  une  chaudière  en  fonte,  puis  on  laisse  déposer  et  on 
sépare  par  décantation  la  liqueur  claire  dans  une  capsule  qu'on 
dispose  sur  un  bain-marie  ou  sur  un  fourneau  encore  chaud,  et 
qu'on  couvre  ensuite  avec  du  papier,  de  manière  à  laisser  refroi- 
dir la  liqueur  lentement  et  à  l'abri  de  la  lumière.  On  jette  sur  un 
filtre  le  reste  de  la  liqueur  qu'on  ne  peut  décanter  claire,  et  on  la 
laisse  refroidir,  en  employant  les  mêmes  précautions.  Du  jour  au 
lendemain  elle  laisse  déposer  un  beau  précipité  floconneux  d'un 
brun  velouté  :  c'est  le  kermès. 


B76  KERMÈS  MINÉRAL. 

Pour  l'usage  médical  on  doit  préférer  le  kermès  préparé  par  ce 
dernier  procédé. 

La  théorie  de  cette  opérai  ion.  donnée  par  Berzelius,  s'applique 
ans  procédés  de  préparation  du  kermès,  par  la  voie  sèche  et  par 
la  voie  humide.  La  voici.  Le  soufre  du  sulfure  d'antimoine  se 
porte  sur  !e  sodium  ou  le  potassium  pour  former  du  sulfure  alca- 
lin; celui-ci  se  comhinc  avec  du  sulfure  d'antimoine  pour  former 
un  si  ]  double  soluble.  l/tuy^i'iie  de  la  soude  se  porte  sur  l'an- 
timoine, qui  a  abandonné  son  soufre,  et  il  se  forme  de  l'oxyde 
d'antimoine.  Celui-ci  se  combine  en  partie  avec  du  sulfure  d'anti- 
moine pour  former  du  crocus  insoluble,  en  partie  avec  de  la 
soude  pour  former  un  hypoantimonitc.  Une  portion  de  ce  dernier 
sel  se  dissout,  avec  le  sulfure  double  d'antimoine  et  de  sodium, 
dans  la  liqueur  bouillante  et  alcaline;  mais  lorsque  celle-ci  vient 
à  se  refroidir,  le  sulfoscl  H  l'uxysi'I  éprouvent  une  décomposition 
semblable. 

Le  sulfure  de  sodium  dissout  plus  de  sulfure  d'antimoine  4 
chaud  qu'a  froid,  de  telle  sorte  qu'il  se  dépose,  par  le  refroidisse- 
ment, du  sulfure  d'antimoine  amorphe,  et  retenant  un  peu  de 
sulfure  de  sodium  :  c'est  le  kermès. 

La  solution  alcaline  (carbonate  de  soude)  dissout  elle-même 
plusd'osyded'anlimomc  a  chaud  qu'à  froid  ;  de  telle  façon  qu'une 
portion  de  l'oxyde  d'antimoine,  retenant  de  la  soude,  se  dépose 
par  le  refroidissement.  Voilà  pourquoi  le  kermès,  lorsqu'il  a  été 
préparé  par  les  procédés  précédemment  indiqués,  est  toujours 
mélangé  avec  de  l'oxyde  d'antimoine  ou  avec  de  rhypoantimonite 
acide  de  soude  ou  de  potasse. 

Propriétés  du  kermès.  —  Le  kermès  constitue  une  poudre  d'un 
brun  foncé  et  d'un  aspect  velouté.  Il  se  dissout  facilement  dans 
l'acide  chlorhydrique,  avec  dégagement  d'hydrogène  sulfuré.  H 
est  insoluble  dans  l'ammoniaque.  Celui  que  livre  le  commerce  con- 
tient quelquefois  du  soufre  doré  d'antimoine,  et  est  trop  souvent 
falsifié  avec  de  l'ocre  ou  même  avec  de  la  brique  pilée.  Il  est  facile 
de  s'assurer  de  la  présence  de  ces  dernières  substances  en  traitant 
le  produit  par  l'acide  chlorhydrique  étendu;  la  brique  y  est  inso- 
luble; l'ocre  s'y  dissout  lentement  en  donnant  une  solution  jaune 
que  le  prussiatc  de  potasse  précipite  en  bleu.  Quant  au  soufre 
doré,  on  le  reconnaît  en  faisant  digérer  le  kermès  suspect  avec 
de  l'ammoniaque  à  20°.  Celle-ci  prend  une  teinte  jaune  (Sou- 
beiran). 

Soufre  doré  d'antimoine,  —  La  liqueur  qui  a  été  séparée  du  ker- 
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mès,  et  qui  a  été  exposée  au  contact  de  l'air,  est  ordinairement 
colorée  en  jaune  pale.  Le  sulfure  de  sodium  qu'elle  renferme  se 
t  rails  l'orme  partiellement  en  bi-uluiir  nu  en  pohsulf'ui'e.  Ce  sul- 
fure tient  encore  en  dissolution  une  certaine  quantité  de  sulmre 
d'antimoine,  et  lorsqu'on  verse  de  l'acide  ehlorhydriqui;  dans 
la  liqueur,  le  sulfure  d'antimoine  se  précipite.  On  obtient  ainsi 
un  précipité  couleur  de  feu,  qu'on  désigne  sous  le  nom  de  soufre 
doré  d'antimoine.  C'est  un  mélange  de  sulfure  d'antimoine  ordi- 
naire avec  du  pentasulfure.  Ce  dernier  se  forme  par  suite  de  la 
décomposition  qu'émeuve,  sous  l'influence  de  l'acide  ehlorhy- 
drique,  le  polysulfure  de  sodium  que  renferment  les  cairx-mères 
du  kermès.  L'acide  chloiliydrique  l'orme,  avec  ce  polysulfure,  du 
chlorure  de  sodium,  de  l'hydrogène  sulfuré  et  du  soufre  qui  se 
se  comhine  avec  le  trisulfuro  d'antimoine  pour  former  un  degré 
de  suiruration  plus  élevé.  Ajoutons  que  l'hypoanlimonitc  de  soude, 
que  renferment  les  eaux-mires  du  kermès,  est  pareillement  dé- 
composé, et  que  l'oxyde  d'antimoine  mis  cil  liberté  se  convertit 
en  sulfure  par  l'action  de  l'hydrogène  sulfuré. 

Le  kermès  et  surtout  le  soufre  doré  d'antimoine  ne  possèdent, 
pas,  d'après  ce  qui  précèile.  les  caractères  de  composes  purs  et 
parfaitement  définis.  Leur  constitution  varie  d'après  le  mode  de 
préparation.  Ainsi  le  kermès  renl'enuc  des  quantités  variables 
d'oxyde  d'antimoine.  Celui  qui  a  été  préparé  par  dissolution  du 
sulfure  d'antimoine  naturel  dans  des  lessives  t'ausliqucs  n'en  ren- 
ferme point.  Par  contre,  ce  même  kermès  contient  une  quan- 
tité assez  notable  de  sulfure  alcalin  qui  y  est  contenu,  d'après 
H.  Rose,  à  l'état  de  combinaison  avec  le  sulfure  d'antimoine. 
Le  kermès  et  surtout  le  soufre  doré  renferment  souvent  de  petites 
quantités  d'arsenic. 

PERSCLFUItE  ns antimoine,  fenta sulfu n e  d'antimoine. 
SbS*. 

Ce  composé  existe  a  l'état  de  mélange  dans  le  soufre  doré  d'an- 
timoine. On  l'obtient  en  dirigeant  un  courant  de  gaz  sulfhydrique 
dans  de  l'eau  tenant  de  l'acide  antimonique  en  suspension  (I)crze- 
lius),  ou  dans  du  pcrchlorure  d'antimoine  préalablement  étendu 
avec  une  solution  d'acide  tartrique  (H.  Rose). 

11  se  forme  aussi  lorsqu'on  décompose  par  l'aeide  chlorhydri- 
que  une  solution  de  sul fan ti moniale  de  sodium  (set  de  Schlippe). 
Par  ce  dernier  procédé,  recommandé  par  quelques  pharmaco- 
pées, on  obtient  un  soufre  doré  d'une  composition  constante. 
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Le  pcntasulfure  d'antimoine  constitue  un  précipité  rouge  orangé 
amorphe  qui,  lorsqu'on  le  calcine  après  l'avoir  desséché,  aban- 
donne du  soufre  en  se  transformant  en  trisulfure.  Il  se  dissout 
dans  un  excès  d'ammoniaque,  sur  tout  à  l'aide  d'une  douce  cha- 
leur. La  pelasse  cl  la  soude  le  dissolvent  pareillement  en  formant 
des  liqueurs  jaunes.  Les  sulfures  alcalins  le  dissolvent  avec  une 
grande  facilite  en  formant  des  sul fan ti moniales, 

Sulfantimoniate  de  sodium  (combinaison  de  persulfnre  d'anti- 
moine et  de  sulfure  de  sodium,  sel  de  Schlippe).  Pour  préparer  ce 
composé  on  introduit  dans  un  flacon  11  parties  de  sulfure  d'anti- 
moine réduit  en  poudre  fine,  1  partie  de  fleurs  de  soufre,  13  par- 
ties de  carbonate  de  soude  cristallisé,  5  parties  de  chaux  vive, 
qu'on  a  éteinte  préalablement,  et  20  parties  d'eau;  on  laisse  re- 
poser ce  mélange  pendant  vingt-quatre  heures  en  ayant  soin  do 
l'agiter  de  temps  en  temps;  puis  on  filtre,  on  concentre  et  on 
laisse  refroidir  (Licbig).  On  obtient  ainsi  de  beaux  cristaux  d'un 
jaune  pale,  transparents,  qui  constituent  (tes  tétraèdres  dont  les 
angles  sont  le  plus  souvent  tronqués.  La  saveur  de  ces  cristaux 
est  un  peu  amère,  a  la  fois  alcaline  et  métallique.  Leur  composi- 
tion est  exprimée  par  la  formule  SbS5,3XaS  -f-  I8IIO.  Ils  perdent 
dans  le  vide  de  21)  a  23  pour  cent  d'eau.  Chauffés  dans  un  tube,  ils 
fondent  dans  leur  eau  de  cristallisation.  Lorsqu'on  les  chauffe  au 
contact  de  l'air,  ils  perdent  leur  eau,  puis  la  matière  sèche,  rougit, 
noircit,  s'enflamme  enfin,  et  brûle  avec  une  flamme  sulfureuse  en 
laissant  une  masse  blanche. 

■Le  snlfanti  moniale  de  sodium  se  dissout  dans  2,0  parties  d'eau 
à  13°.  La  solution  et  les  cristaux  humides  se  recouvrent  bientôt 
d'une  couche  brune  de  kermès.  Les  acides  décomposent  cette  so- 
lution en  dégageant  de  l'hydrogène  sulfure  et  en  précipitant  du 
pe  nia  sulfure  d'antimoine. 

SbSUNaS   +   3HC1   =  3IIS    -f-   SiïaCI    +  SbS*. 
Sa\Un lirooD [ite     ^  Acûla       Hj-diogfrii!     ^Cblora™  PmtinUgrt 

Le  sel  de  Schlippc  est  employé  en  médecine.  C'est  un  bon  médi- 
cament, en  ce  sens  qu'il  possède  une  composition  constante. 

nTDROGÈKE  ANT1M0N1É. 
Ce  corps  gazeux  n'a  pas  encore  été  obtenu  a  l'état  de  pureté.  II 
est  toujours  mêlé  il  un  excès  d'hydrogène.  Il  existe  dans  le  gaz  qui 
se  dégage  lorsqu'on  traite  par  l'eau  un  alliage  compacte  d'anti- 
moine et  de  potassium  (page  381  ).  Il  se  forme  aussi  lorsqu'on 
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ajoute  du  chlorure  il 'antimoine  ù  un  mélange  propre  a  dégiiiïcr  de 
l'hydrogène.  A  l'État  naissant,  l'hyiln.i^i'itc  rédoil  le  chlorure  d'au- 
limoine  et  forme  de  l'hydrogène  antimoine.  Ce  gaz  est  incolore.  Il 
se  décompose,  a  une  température  élevée,  en  hydrogène  et  en  anti- 
moine. Il  doone,  dans  l'appareil  de  Marsh,  des  lâches  et  des  an- 
neaux d'anlimoine  que  nous  avons  appris  a  distinguer  des  taches 
et  des  anneaux  d'arsenic.  Sous  ce  rapport,  ses  propriétés  rappel- 
lent celles  de  l'hydrogène  arsénié.  Sa  composition  est  probable- 
ment exprimée  par  la  formule 

SbH". 

chlorure  d'antimoine  (beurre  d'antihoise). 
SbCP. 

Le  meilleur  mode  de  préparation  de  ce  composé  coosiste  à  dé- 
composer le  sulfure  d'antimoine  par  l'aeidc  rhlorhydrique,  opéra- 
Li-m  qui  luui'nil  l'hïilruj.-èue  sull'oié  (j)ai.r<_>  l.'JHj  tl  duiil  Il'  l'i'sidu 

est  une  solution  acide  de  chlorure  d'antimoine.  On  décante  celte 
solution  et  on  la  soumet  à  la  distillation  dans  une  cornue  dont  le 
bec  s'adapte,  sans  l'intermédiaire  d'un  bouchon,  dans  le  col  d'un 
ballon  récipienl.  11  se  dégage  d'abord  de  l'hydrogène  sulfuré,  des 
Tapeurs  d'eau  et  de  l'acide  chlorhydrique.  Mais  il  arrive  un  moment 
où  l>-  Irichlomro  d'atilinniim;  se  \nl,ililise  hii-mème  i  l  se  eoiiiTèfe. 
sous  forme  solide,  dans  le  col  de  la  cornue.  On  change  alors  de 
ballon  et  on  pousse  le  feu.  Le  chlorure  d'antimoine  pur  se  ras- 
semble dans  le  récipient,  sous  forme  d'une  masse  solide,  cris- 
talline, transparente,  incolore. 

Le  triehlorure  d'antimoine  fond  à  73°, 2,  en  formant  une  huile  in- 
colore ou  légèrement  colorée  en  jaune,  d'une  densité  de  2,676.  Il 
bout  a  environ  230"  (Capitaine). 

Exposé  a  l'air,  le  triehlorure  d'antimoine  attire  l'humidité  et 
tombe  eo  déliquescence.  Il  peut  se  dissoudre  dans  une  très-petite 
quantité  d'eau  pure,  et  se  dissout  facilement  dans  l'eau  chargée 
d'acide  chlorhydrique.  Maïs  si  l'on  ajoute  à  ces  solutions  ou  au 
chlorure  lui-même  une  grande  quantité  d'eau,  il  est  décomposé  et 
l'on  obtient  un  précipité  blanc,  connu  depuis  longtemps  sous  le 
nom  de  poudre  d'Algaroth.  Lorsqu'on  l'abandonne  pendant  quel- 
ques jours  dans  le  liquide  au  sein  duquel  il  s'est  formé,  il  devient 
cristallin.  Ce  corps  est  un  osyehlorure  d'anlimoine,  c'est-à-dire 
une  combinaison  d'oxyde  d'anlimoine  avec  le  chlorure  d'anti- 
moine, dont  la  composition  répond  ordinairement  à  1a  formule 
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Indépendamment  de  cel  nxychlorure,  il  en  exisle  un  autre  qui 
renferme  SbU3,2Sb03.  et  qu'on  peut  envisager  comme  de  l'oxyde 
d'antimoine  SbO11  dont  I  équivalent  d'oïygènc  a  Été  remplacé  par 
4  équivalent  de  chlore,  composition  qui  est  exprimée  par  la  for- 
mule 

Au  reste,  des  lavages  prolongés  ou  l'action  de  l'eau  chaude  en- 
lèvent de  l'acide  chlorhydriquc  à  l'oxychlorare  d'antimoine  et 
finissent  par  le  transformer  en  oxyde  d'antimoine. 

Cette  transformation  s'accoiuplil  immédiatement  par  l'action  des 
carbonates  alcalins. 

La  poudre  d'Algaruth  <;l;iit  cmiiloyéi-  autre!  ois  comme émétique. 
On  ne  s'en  sort  plus  aujourd'hui  que  pmir  la  préparation  du  tarlrale 
double  de  potasse  et  d'antimoine  (émétique). 

Le  chlorure  d'antimoine  est  fréquemment  employé  comme  caus- 
tique. On  se  sert  ordinairement  de  la  solution  très-concentrée  de 
ce  chlorure  telle  qu'on  l'obtient  en  le  laissant  tomber  en  déli- 
quescence a  l'air  humide. 

FMCnLoilCilE  d'antimoine. 

Lorsqu'on  projette  de  la  poudre  d'antimoine  dans  du  chlore  sec, 
le  métal  s'enflamme  et  brûle  avec  une  vive  incandescence.  Il  se 
forme  ainsi  du  penlachlomre  d'anlimoine.  Ce  composé  prend 
aussi  naissance  par  l'action  du  chlore  sur  le  trichlorure.  Pour  le 
préparer,  on  plarr.-  de  l'antimoine  en  poudre  dans  une  cornue  tu- 
bulée,  munie  d'une  allonge  et  d'un  récipient;  on  chauffe  legére- 
niunt  la  cornue  et  on  y  dirige  un  courant  de  chlore  sec.  Il  passe 
dans  le  récipient  un  liquide  ordinairement  euloré  en  jaune,  doué 
d'une  odeur  irritante  et  répandant  à  l'air  des  vapeurs  Manches, 
C'est  le  perehlorurc  d'anlimoine. 

Ce  liquide  est  volatil,  mais  on  ne  peut  pas  le  distiller  sans  lui 
faire  éprouver  une  décompusilion  partielle,  de  telle  sorte  qu'il  se 
dégage  du  chlore  et  qu'il  passe,  une  certaine  quantité  de  perehlo- 
rurc, jusqu'à  ce  que,  la  température  s'étant  élevée,  à  la  lin  de  la 
distillation,  à  900°,  il  reste  un  résidu  de  trichlorure  d'antimoine. 
Le  perchlorure  d'antimoine  cède  facilement  2  équivalents  de 
chlore  a  divers  corps  qui  en  sont  avides,  infime  à  des  hydrogènes 
carhonés,  tels  que  le  gaz  oléllant  (hydrogène  bi-carboné). 

Lorsqu'on  le  laisse  exposé  à  l'air,  il  en  attire  l'humidité  et  se 
transforme  en  une  masse  cristalline  qui  constitue  du  perchlorure 
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d'antimoine  hydraté.  Lorsqu'on  njciutu  au  pei  chlorure  d'antimoine 
liquide  une  grande  quantité  d'eau,  il  su  décompose,  avec  dégage- 
ment de  chaleur,  en  acide  mélaantinionique  hydraté,  qui  se  pré- 
cipite, et  en  aeide  chlnrhydriqiie. 

alliages  d'astmoins. 

Le  plus  important  de  ces  alliages  est  celui  de  plomb  et  d'anti- 
moine, qui  est  employé  pour  les  caractères  d'imprimerie.  Il  est 
formé  de 

Plomb   10,2 


On  y  ajoute  quelquefois  une  petite  quantité  de  bismuth. 

Kn  calcinant  fortement,  dans  un  creuset  brusqué,  un  mélange  de 
100  parties  d'émétiquo  (tartrate  double  d'antimoine  et  de  potas- 
sium) et  de  3  parties  de  nuir  de  fumée,  on  obtient  une  masse 
noire  qui  est  formée  d'un  alliage  de  potassium  et  d'antimoine 
divisé  et  disséminé  dans  un  excès  de  charbon.  Cet  alliage  décom- 
pose l'eau  avec  une  telle  avidité  qu'il  s'enflamme  à  l'air  humide  et 
qu'il  détone  lorsqu'on  le  met  en  contact  avec  une  petite  quantité 
d'eau.  On  obtient  cet  alliage,  sous  une  forme  plus  compacte  et 
moins  altérable',  en  chaulfanl  dans  un  creuset  couvert,  selon  les 
indications  de  MM.  Loewig  cl  Schwei/.ei',  ">  parties  de  tartre  (tar- 
trate acide  de  potasse; avec  4  parties  d  antimoine,  et  en  exposant  en- 
suite la  masse  carbonisée,  pendant  une  heure,  a  la  chaleur  blanche. 
Après  le  refroidissement  on  obtient  un  cnlot  d'anlimoniure  de  po- 
tassium qui  renferme  12  pour  cent  de  potassium. 

Caractères  diitinctife  des  composés  solubles  de  l'antimoine.  — 
Parmi  ces  composés,  les  plus  importants  sont  le  chlorure  et  l'émé- 
li.pi''  ijfii  .i   .1  - .i.  |  ..> ...  i  .i  

Leurs  solutions  donnent,  avec  l'hydrogène  sulfuré  et  le  sulf- 
hydratc  d'ammoniaque,  un  précipité  orangé  caractéristique.  Ce 
précipité  se  dissout  dans  un  excès  de  sulfhydrate  il 'ammoniaque. 
Avec  la  potasse  et  la  soude,  les  solutions  d'antimoine  donnent  un 
précipité  blanc  soluble  dans  un  excès  d'alcali.  Elles  sont  pareille- 
ment précipitées  en  blanc  par  l'ammoniaque  et  par  les  carbonates 
alcalins,  (dans  ce  dernier  cas,  avec  dégagement  d'acide  carboni- 
que), mais  le  précipité  ne  disparaît  pas  dans  un  excès  de  réactif. 
Une  lame  de  fer,  de  zinc  ou  d'clain  en  précipite  l 'antimoine  sous 
forme  d'un  dépôt  noir,  qu'on  peut  recueillir  et  fondre  au  chalu- 
meau sur  un  morceau  de  charbon.  On  obtient  ainsi  un  globule 
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d'antimoine  cassant  après  le  refroidissement  et  qui,  porté  au  rouge, 
brûle  avec  «ne  vive  incandescence,  en  répandant  des  fumées  blan- 
ches d'oxyde  d'antimoine,  cl  en  formant  une  auréole  blanche  sur 
le  charbon. 

Action  toxiqna  des  préparations  d'antimoine.  —  L'expérience  des 

a  prouvé  qu'un  grand  nombre  d'entre  elles  ét. tient  toxiques.  De  ce 
nombre  sont  non-seulement  le  chlorure  et  l'émélique,  mais  en- 
core les  oxydes,  le  crocus,  la  poudre  d'Atgaroth,  l'antimoine  dia- 
phonique, et,  a  un  moindre  de^i  é,  te  kermès  et  le  soufre  doré. 
Le  chlorure  d'antimoine  appartient  a  la  classe  des  poisons  corro- 
sifs. Nous  décrirons  plus  tard  les  effets  de  l'émétiquc  ou  iartrale 
double  de  potasse  cl  d'antimoine. 

BISMUTH 

Le  bismuth  se  rencontre  à  l'état  natif  dans  une  gangue  quarl- 
zeuse.  Pour  l'extraire,  il  suffit  de  ehaulfer  le  minerai  dans  des 
tuyaux  de  tôle  ou  de  fonte,  disposés  dans  un  four  suivant  une  di- 
rection inclinée.  Le  bismuth  fond  el  s'écoule  par  une  ouverture 
pratiquée  à  l'extrémité  intérieure.  On  reçoit  le  métal  fondu  dans 
des  capsules  en  terre  qui  sont  chauffées  et  d'où  on  le  puise  avec 
des  cuillers,  pour  le  couler  dans  des  moules. 

Le  bismuth  du  commerce  n'est  jamais  pur.  Il  renferme  des  mé- 
taux étrangers,  presque  toujours  de  l'arsenic,  quelquefois  du 
soufre.  Pour  l'en  déharrasser  on  le  réduit  en  poudre;  on  le  mêle 
avec  le  vingtième  de  son  poids  d'azotate  de  potasse,  el  on  chauffe 
au  rouge  dans  un  creuset  de  terre.  Les  métaux  étrangers,  plus 
oxydables  que  le  bismuth,  se  transforment  en  oxydes,  l'arsenic  en 
arséniale  el  le  soufre  en  sulfate.  Au  besoin,  on  répète  ce  traite- 
mcnl  une  seconde  fois.  Pour  obtenir  du  bismuth  pur,  il  est  préfé- 
rable de  ehaulfer  au  rouge,  dans  uu  creuset,  du  sous-a/oUte  de 
bismuth  avec  du  (lux  noir. 

Le  bismuth  est  un  mêlai  d'uo  blanc  gril  offrant  un  reflet  jau- 
nâtre. Il  présente  une  cassure  cristalline,  lamelleuse.  Sa  densité 
est  égale  a  9,H.'(;  il  fond  4  2tiV.  Parle  refroidissement,  il  cristallise. 
Un  l'obtient  en  heaux  cri-taux  en  laissant  refroidir  lentement  quel- 
ques Ldrvramnii  s  de  lostnul';;  |inrilié,  peri,.inl  ensuite  U  cr»ute 
solide  qui  se  forme  a  la  surface  el  laissant  écouler  le  métal  de- 
meuré liquide.  L'intérieur  du  vase  présente  alors  de  magniuqu.es 
trémies  pyramidales,  otl'rant  les  teintes  irisées  les  plus  vives.  Les 
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cristaux  sont  des  rhomboèdres  (G.  Ilose),  et  leur  surface  est  re- 
couverte d'une  mince  pellicule  d'oxyde  qui  donne  lieu  aux  jeux 
de  couleur  des  bulles  de  savon.  Au  moment  de  sa  solidification 
le  bismuth  se  dilate.  11  est  donc  moins  dense  a  l'état  solide  qu'à 
l'étal  liquide.  Il  se  volatilise  à  une  température  très-élevée. 

OXYDES  VE  BISMUTH. 

On  connaît 

un  proloxyde  ou  oxyde  hismutluque  ItiLV 

un  mvdi'  iNtrntii/ili.iiiv   Hini 

ou  plutôt   Bi*0*  =  BiO'.BiO5 

un  acide  hismuthiquc  BiO5. 

M.  Schneider  a  décrit  un  sous-oxyde  BiO*. 
Oxyde  bismuthique.  —  On  l'obtient  en  décomposant  le  sous-azo- 
tate par  la  chaleur.  C'est  une  poudre  d'un  jaune  paille,  fusible  a 
la  chaleur  rouge,  et  donnant  par  le  refroidissement  une  musse 
vitreuse  jaune  foncé.  Il  attaque  les  creusets  de  terre  encore  plus 
facilement  que  la  lïlharge. 

On  obtient  un  oxyde  de  bismuth  hydraté  en  traitant  l'azotate 
ou  le  sons-azotate  par  la  potasse  ou  par  1  ammoniaque.  C'est  une 
pondre  blanche  insoluble  dans  un  exers  d'alcali,  et  qui,  soumises 
l'éhullilion  avec  la  potasse,  se  convertit  en  oxyde  anhydre  cris- 
tallin. 

ACIDE   BISMUTH  IQUE. 

RiO>. 

On  obtient  ce  composé  eu  faisant  passer  un  courant  de  chlore  à 
travers  une  solution  de  potasse  caustique,  tenant  en  suspension 
de  l'hydrate  très-divisé.  On  peut  aussi  le  préparer  en  chauffant  un 
mélange  d'oxyde  de  bismuth,  de  notasse  caustique  et  de  chlorate 
de  potasse.  ï.e  produit  obtenu  par  l'un  ou  par  l'autre  procédé  est 
mis  en  digestion  avec  de  l'acide  azotique  étendu  qui  en  sépare 
un  excès  d'oxyde  de  bismuth.  Il  reste  une  poudre  rouge  clair, 
qui  est  l'acide  bismuliïiquc.  A  une  température  peu  supérieure 
à  100°,  cet  acide  perd  de  l'oxygène  et  se  convertit  en  oxyde  inter- 
médiaire. 

SULFURE  DE  BISMUTH. 
BiSî. 

On  trouve  dans  la  nature  un  sulfure  de  bismuth  cristallisé,  qui 
parait  isomorphe  avec  le  sulfure  d'antimoine.  Le  sulfure  de  bis- 
muth peut  être  préparé  artificiellement  en  fondant  un  mélange 
intime  de  bismuth,  et  de  soufre. 


534  CHLORURE  DE  BISMUTH. 

Comme  il  reste  du  métal  dans  le  produit  de  cette  première  fu- 
sion, on  le  réduit  en  poudre  fine,  et  après  avoir  mélangé  celle-ci 
avec  du  soufre,  on  fond  de  nouveau.  On  obtient  un  culot  gris 
doué  de  l'éclat  métallique. 


Le  bismuth  très-divisé  brille  dans  le  chlore  et  se  transforme  en 
chlorure.  Pour  préparer  te  dernier,  on  dirige  un  courant  de  chlore 
sec  dans  une  cornue  dans  laquelle  on  a  fondu  du  bismuth  métal- 
lique. Le  chlorure  distille  et  se  concrète  en  une  masse  cristalline 
fusible  et  déliquescente  (beurre  de  bismuth).  11  forme  avec  l'eau 
une  combinaison  définie.  On  penl  obtenir  un  chlorure  de  bismuth 
cristallisé  et  hydraté  en  évaporant  une  dissolution  de  bismuth  dans 

Le  chlorure  de  bismuth  se  dissout  dans  l'eau  chargée  d'acide 
chloihydriquc;  mais  il  se  décompose  par  l'action  de  l'eau  pure.  Il 
est  converti  en  oxychlorurc  de  bismuth  qui  se  précipite,  en  même 
temps  que  de  l'acide  chlorhydrique  reste  en  dissolution.  L'oxy- 
chlorurc  de  bismuth  est  employé  comme  blanc  de  fard.  11  est 
connu  sous  le  nom  de  blanc  deperle.  11  renferme 
BiCl»)2fflO'  +  3H0  ou  BiO'-Cl  +  HO. 


Le  bismuth  se  dissout  facilement  dans  l'acide  azotique  ;  la  solu- 
tion concentrée  laisse  déposer  de  gros  prismes  à  quatre  pans.  Ces 
cristaux  sont  incolores  et  déliquescents.  Ils  renferment 
Az^MC1  +  3HO  =s  3AiO'',lti03  +  3nq. 

Dans  cet  azotate  I  atome  de  bismnlli  lii  est  substitué  a  3  atomes 
d'hydio^éue  dans  II  équivaienl-.  d';u'uie  azotique 
Ai'H'O11  =  3[AzOM10]. 

Les  cristaux  se  dissolvent  dans  une  petite  quantité  d'eau,  sur- 
tout si  l'on  ajoute  a  celle-ci  quelques  gouttes  d'acide  azotique. 
Mais  une  grande  quantité  d'eau  les  décompose,  et  décompose  leur 
solution  acide.  Il  se  forme  un  précipité  blanc,  qui  est  du  sous- 
azotate  de  bismuth,  et  de  l'acide  azotique  lequel  retient  en  disso- 
lution une  certaine  quantité  de  sel  neutre. 

Sous-azotata  de  bismuth.  —  Il  est  fréquemment  employé  en  mé- 
decine comme  antidiarrhéique  (Monncrct).  Pour  le  préparer,  on 
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dissout  le  bismuth  on  poudre  dans  l'aride  azotique,  on  évapore  la 
solution,  et  lorsqu'elle  esl  sufiisimwient  concentrée,  on  la  verse 
dans  quarante  fois  son  poids  d'eau;  puis  on  ajoute  peu  a  peu  de 
l'ammoniaque  très-étendue,  de  manière  à  neutraliser  une  partie 
de  l'acide  azotique  devenu  libre.  On  lave  le  précipité  par  déean- 
talion;  on  le  recueille  sur  un  filtre  et  on  le  fait  sécher. 

Le  sous-azotate  de  bismuth,  autrefois  désigne  sous  le  nom  de 
magistère  de  bismuth,  est  une  poudre  blanche  insipide,  inodore. 
Sa  composition  est  généralement  exprimée  par  la  formule 

AiCPjBiO3  +  2HO, 
mais  celte  composition  n'est  point  constante. 

L'eau  bouillante  enlève  encore  de  l'acide  azotique  au  magistère 
de  bismuth,  el  laisse  un  sous-azotate  plus  basique  ou  un  mélange 
de  magistère  et  d'oxyde  de  bismuth.  Gc  sons-sel  constitue  le  blanc 
de  fard. 

Le  sous-azotate  de  bismuth  du  commerce  contient  souvent  de 
l'arsenic.  On  s'en  assure  en  le  rhanll'aiit  avec  de  l'acide  sulfurique, 
reprenant  le  résidu  par  l'eau  cl  l'introduisant  dans  un  appareil  de 
Marsh. 

CARBONATE  DE  BISMUTH. 

On  prépare  ce  sel  en  versant  une  solution  d'azotate  de  bismuth 
dans  une  solution  de  carbonate  de  soude  en  excès.  Il  se  forme  un 
précipilé  blanc  qu'on  lave  et  qu'on  fait  sécher. 

Ce  sel  a  été  employé  en  médecine. 

Caractères  des  combinaisons  soluMos  du  bismuth.  — Les  solutions 

des  précipités  blancs  de  sous-sels. 

L'hydrogène  sulfuré  el  les  sulfures  solubles  donnent  un  préci- 
pité brun  noir  de  sulfure  de  bismuth.  Le  précipité  ne  se  dissout 
pas  dans  un  excès  do  sulfure  alcalin. 

Les  alcalis  caustiques  et  les  carhonates  alcalins  donnent  des 
précipités  blancs  insolubles  dans  un  excès  de  réactif. 

Les  solutions  de  bismuth  ne  sont  précipitées  ni  par  l'acide  sul- 
furique ni  par  l'aride  olilorlivdrique. 

Le  fer,  le  zinc  et  le  cuivre  en  précipitent  le  bismuth  sous  forme 
d'une  poudre  noire. 

Les  sels  de  bismuth,  chauffés  au  chalumeau  avec  du  carbonate 
de  soude,  dans  la  flamme  réductrice,  donnent  un  globule  de  bis- 
muth métallique,  très-cassant  après  le  refroidissement. 
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PLOMB 

Us  minerais  de  plomb  que  l'on  exploite  sont  le  carbonate  et 
surtout  le  sulfure  que  l'on  désigne  sous  le  nom  de  galène. 

Le  tï-aiti'iiiriil  j: i n - 1  ; l [ I ( 1 1 ■  iî ï s [ ( b i ■  ((il  pi  cnii.T  minerai  cs|  très-simple  : 

il  suffit  de  le  Tondre  avec  du  charbon  dans  de  petits  fourneaux  a 
cuve  :  le  plomb  est  reiiuit  elsu  rassemble  dans  la  partie  inférieure 
du  fourneau. 

Pour  extraire  le  plomb  de  la  galène,  on  peut  suivre  deux  mé- 
thodes. L'une  d'elles  consiste  a  fondre  la  galène  avec  du  fer  (fonte 
de  fer  grenaillée).  Il  se  forme  du  sulfure  de  fer  et  du  plomb,  qui 
fondent  l'un  et  l'autre,  mais  se  séparent  par  suite  de  la  différence 
de  leur  densité,  ie  plomb  étant  plus  dense  de  beaucoup. 

L'autre  méthode,  qu'on  nomme  méthode  par  réaction,  consiste 
à  griller  préalablement  la  galène  dans  un  four  a  réverbère  de  ma- 
nière à  la  transformer  partiellement  en  oxyde  et  eu  sulfate;  on 
donne  cosuite  un  coup  île  feu,  après  avoir  bouché  les  ouvertures 
du  fourneau.  Le  sulfure  en  excès  réagit  alors  sur  l'oxyde  cl  le  sul- 
fate :  il  se  dégage  de  l'aride  sulfureux  et  il  se  forme  du  plomb  mé- 
tallique qu'on  nomme  plomb  d'œuvre. 

VbS  +  21'bO  =  3t'b  +  5W. 

PbS  +  PbSO*  =  ïPb  +  fiSO*. 

Indépendamment  du  sulfure  de  plomb,  qui  réagit  sur  l'oxyde  et 
sur  le  sulfate,  il  y  en  a  toujours  un  excès  qui,  lorsqu'on  donne  le 
coup  de  feu,  fond  et  se  sépare  à  l'état  de  matte  plombeuse.  Celle-ci 
rentre  dans  le  travail,  on  est  l'objet  d'un  traitement  séparé  par  la 
méthode  do  réaction.  Ce  traitement  fournit  un  plomb  plus  dur 
que  le  plomb  d'ieuvre  cl  renfermant  une  petite  quantité  de  enivre. 

Dans  quelques  usines  un  ajoute,  à  un  certain  uniment,  du  pous- 
sier de  charbon,  dans  le  but  d'enlever  l'oxygtue  à  l'oxyde  cl  au 
sulfate  formés  par  le  grillage. 

Le  plomb  provenant  de  ces  divers  traitements,  et  surtout  le 
plomb  d'ecuvre,  renferment  souvent  de  petites  quantités  d'argent, 
qu'on  en  extrait  par  le  proeéilé  île  lu  coupelUition,  Cette  opération 
consiste  a  fondre  le  plomb  d'reuvre  dans  un  four  à  réverbère  dont 
la  sole  présente  la  forme  d'une  calotte  sphéiique  qu'on  nomme 
coupelle.  Le  plomb  fondu  s'oxyde  a  l'air  et  se  convertit  en  oxyde, 
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qui  fond  et  qui  s'écoule  sans  cesse  de  la  coupelle,  par  une  échan- 
crure  qui  est  pratiquée  dans  la  paroi  au  niveau  du  métal  fondu, 
et  qu'on  creuse  de  plus  en  plus  a  mesure  que  ce  niveau  s'abaisse. 
L'argent,  qui  n'est  pas  oxydable,  se  concentre  dans  la  coupelle, 
tandis  que  le  plomb  est  éliminé.  Au  moment  où  les  dernières  par- 
ties de  ce  métal  s'oxydent,  il  ne  resle  ù  la  surface  de  l'argent  en 
fusion  qu'une  mince  pellicule  de  lilharge  fondue  qui,  venant  à  se 
déchirer  lout  d'un  coup,  laisse  à  nu  la  surface  brillante  de  l'argent. 
Le  moment  où  apparaît  ce  phénomène,  qu'on  nomme  l'éclair, 
marque  la  tin  de  l'opération. 

plomb  d'oeuvre  porte  le  nom  de  il'alistricli.  Il  est  noir  et  renferme 
encore  de  l'argent,  ainsi  que  du  cuivre  et  île  l'antimoine  (Ilerlhier). 
L'oxyde  de  plomb  qui  s'éi'oule  après  l'abstrieh  est  la  litharye.  Une 
grande  partie  do  ce  produit  est  réduit,  ainsi  que  l'abstrieh,  dans 
les  usines,  a  l'état  de  plomb  métallique,  ù  l'aide  du  charbon. 

Propriétés  dn  plomb.  —  Le  plomb  possède  une  couleur  d'un 
gris  bleuâtre  Cl  un  grand  éclat  lorsque  sa  surface  vient  d'être 
mise  à  nu.  C'est  le  plus  mou  et  le  moins  tenace  de  tous  les 
métaux  usuels.  On  peut  le  couper  au  couteau,  et  l'ongle  le  raye 
facilement.  Il  laisse  sur  le  papier  des  traces  grises.  On  peut  le  ré- 
duire en  iames  très-minces,  mais,  en  raison  de  sa  faible  ténacité, 
il  passe  difficilement  à  la  filière.  Sa  densilé  est  égale  a  11,363 
(H.  Deville.JIl  fond  entre  3iHa  et  331°,  et  se  volatilise  sensiblement 
au  rouge  blanc.  Lorsque,  après  avoir  fondu  une  grande  masse  de 
plomb,  on  la  laisse  refroidir  lentement  et  qu'on  décante  la  partie 
demeurée  liquide,  la  portion  solidifiée  offre  une  texture  cristal- 
line. Dans  ces  conditions,  le  plomb  cristallise  en  octaèdres  régu- 
liers. La  densilé  du  plomb  cristallisé  est  égale  ù  11,251. 

La  surface  brillante  du  plomb  se  ternit  a  l'air.  Fondu,  il  attire 
rapidement  l'oxygène  et  se  couvre  d'une  pellicule  d'oxyde  qui  se 
transforme,  au  bout  de  quelque  temps,  en  une  poussière  jaune. 
Il  se  conserve  sans  altération  dans  l'eau  pure  non  aérée  ;  mais 
lorsque  celle-ci  est  exposée  au  contact  de  l'air,  le  métal  attire 
assez  rapidement  l'oxygène  et  l'acide  carbonique.  Il  se  forme, 
dans  cette  circonstance,  de  l'hydrocarbonate  de  plomb,  qui  appa- 
raît quelquefois  eu  paillettes  cristallines  visibles  à  la  loupe.  Mais 
lorsque  l'eau  lient  en  dissolution  une  petite  quantité  de  sels,  prin- 
cipalement de  sulfate  de  chaux,  le  métal  ne  s'y  oxyde  pas,  circon- 
slance  qui  explique  ce  fait,  qu'on  peut  se  servir  impunément  de 
tuyaux  de  plomb  pour  conduire  des  eaux  tenant  en  dissolution  des 
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traces  de  sulfates  ou  de  chlorures,  alors  qu'il  y  aurai!  des  incon- 
vénients graves  à  conserver  de  l'eau  pluviale  dans  des  réservoirs 
de  plomb. . 

Le  plomb  est  faiblement  attaqué  par  l'acide  chlorhydrique  con- 
centré et  bouillant.  Ktcmtu  d'enn,  l'acide  sulfuriquc  ne  l'attaque 
pas;  concentré  et  bouillant,  il  le  convertit  en  sulfate  en  même 
temps  qu'il  se  dégage  de  l'aride  sulfureux.  L'acide  azotique  l'at- 
taque et  le  dissout  ù  la  température  ordinaire  avec  dégagement  de 
vapeurs  rouges  et  en  formant  de  l'azotate. 

OXYDES  i>£  ruotn. 
Ils  sont  au  nombre  de  quatre,  savoir  : 

un  sous-oxyde   Pb*0 


cl  un  owilr  intiTmédiitiru  (salin),  niinhiiinisnii  du  jirolowde 

et  de  bkrayde   Pb*0*. 

Le  song-oxyde  consliluc  une  poudre  noire  qui  se  forme,  d'après 
Dulong  et  MM.  Boussingault  et  Peloune,  lorsqu'on  chauffe  à  300° 
de  l'oxalale  de  plomb. 


Il  est  peu  stable  et  ne  forme  pas  des  combinaisons  avec  les 
acides. 


Cet  oxyde  constitue  les  produits  qui  sont  connus  dans  le  com- 
merce sous  le  nom  de  massicot  et  de  litharge.  Lorsqu'on  chaude 
le  plomb  a  l'air,  en  ayant  soin  d'enlever  souvent  la  pellicule  qui 
se  forme  à  la  surface,  il  se  convertit  peu  ù  peu  en  une  poudre 
grise  de  sous-oxyde  de  plomb  (Iterxelius)  on  eu  un  mélange  de 
protoxyde  et  de  plomb  métallique.  Chauffée  plus  longtemps  au 
contact  de  l'air,  a  une  température  insuffisante  pour  la  fondre, 
celle  substance  grise  se  convertit  en  nue  poudre  jaune  d'oxyde 
plombique.  C'est  le  massicot. 

La  litharge  est  de  l'oxyde  de  plomb  fondu  et  devenu  cristallin 
par  le  refroidissement.  Elle  se  présente  sous  forme  de  paillettes 
jaunes  rougeâtres  dont  la  teinte  se  rapproche  tantôt  du  jaune  (li- 
tharge d'argent),  tantôt  du  rouge  (litharge  d'or).  La  litharge  du 
commerce  provient  du  traitement  du  plomb  d 'œuvre  par  la  cou- 
pellalion  (page  38C>). 


nrofoxyde  (u\ydi>  nloiidiiqne), 
bioxyde  (peroxyde  de  plomb), 
un  o\yde  mtcrmédiitiru  (salin) 


PbO 
PbO» 


PHOTOïTDÎ  JJE  FLOUE,  OIT) 
PbO. 


l'HOïOWllK  RE  PLOMB. 


On  ïnil,  d'après  ce  précède,  que  l'oxyde  (le  plomb  anhydre 
se  présente  sous  divers  étals.  Par  le  refroidissement  lent  d'une 
masse  de  lilhargc  fondue,  on  peut  l'obtenir  cristallisé  en  octaè- 
dres il  base  rlmmbe  (Milsrheilich).  En  fondant  la  litharge  avec  de 
la  potasse  ou  de  la  soude,  cl  en  épuisant  avec  de  l'eau  la  masse 
refroidie,  on  obtient  pareillement  des  cristaux  d'oxyde  de  plomb 
(Becquerel).  Enfin  lorsqu'on  fait  bouillir  de  la  litharge  avec  de 
la  soude  caustique  à  AO  ou  41°  liaumé  et  qu'on  laisse  refroidir 
la  solution,  elle  laisse  déposer  des  cristaux  rou gcillres  d'oxyde 
anhydre  (Calverl).  Lorsqu'on  chauffe  peu  à  peu  ces  cristaux  nu 
rouge  obscur,  leur  couleur  passe  d'abord  au  noir  puis  au  jaune.  En 
laissant  refroidir  une  solution  moyennement  concentrée  d'oxvde 
de  plomb  dans  de  la  potasse  caustique,  M.  Milscheriich  a  vu  se  dé- 
poser d'abord  des  écailles  j. unies,  puis,  après  le  refroidissement 
complet,  des  écailles  muges.  Ces  erisl.uix,  qui  étaient  entièrement 
solubles  dans  l'acide  acétique,  présentaient  la  l'orme  d'octaèdres 
rhombnïdaiix. 

L'oiydede  plomb  fond  à  la  chaleur  rouge.  Fondu,  il  absorbe 
de  l'oxygène,  qu'il  dissout  cl  qu'il  abandonne  en  se  solidifiant 
(F.  Le  Blanc).  On  ne  peut  le  fondre  dans  un  creuset  de  terre  sans 
attaqucretquelqnefois  percer  celui-ci,  circonstance  qui  est  duel 
la  formation  d'un  silicate  de  plomb  très-fusible. 

L'oxyde  de  plomb  est  réduit  très-facilement  par  l'hydrogène, 
le  charbon,  l'oxyde  de  carbone. 

Lorsqu'on  ajoute  de  l'ammoniaque  a  une  solution  d'un  sel  plom- 
bique,  il  se  forme  un  précipité  blanc  d'hydrate  plombiquc.  On 
peut  obtenir  ce  corps  sous  forme  d'une  poudre  cristalline,  en 
ajoutant  à  100  volumes  d'une  solution  saturée  de  sous-acétate  de 
plomb  60  volumes  d'eau  bouillie,  puis  i  volumes  d'ammoniaque, 
préalablement  étendue  de  00  volumes  d'eau  bouillie,  et  en  main- 
tenant ie  tout  pendant  longtemps  a  30*  (Payen). 

L'hydrate  plombique  offre,  à  l'état  sec,  une  composition  expri- 
mée par  la  formule 

3PbO,HO. 

11  est  légèrement  solublo  dans  l'eau  et  possède  une  réaction  alcaline 
assez  prononcée  pour  ramener  au  bleu  le  papier  de  tournesol  fai- 
blement rougi. 

L'hydrate  d'oxyde  de  plomb  se  dissout  dans  la  potasse  caus- 
tique et  forme  avec  elle  une  combinaison  dans  laquelle  il  joue  le 
rble  d'acide.  L'eau  de  chaux  dissout  pareillement  de  l'oxyde  de 


bioxyde  de  pi.ojin. 


plomb.  Ces  solutions  alcalines  sont  précipitées  en  noir  par  l'hy- 
drogène sulfuré. 

Lorsqu'un  les  chauffe  avec  une  matière  oi'jiaiiiqtu:  iYnfi']'ni;int  du 
soufre  au  nombre  de  ses  éléments,  elles  noircissent,  par  suite  do 
I.i  formation  de  sulfure  di.'  ploinlj.  Culte  propriété  explique  l'usa;ie 
qu'on  fait  de  la  solution  d'oxyde  plombique  dans  l'eau  de  chaux 
pour  teindre  les  cheveux.  Ceux-ci  renferment  une  petite  quantité 
de  soufre  qui  se  transforme  en  sulfure  de  plomb. 

lin  pharmacie,  on  fait  un  grand  usage  de  la  litharge,  pour  la 
préparation  des  emplâtres. 

BIOXTDE  DE  PLOMB  OU  ACIDE  PLOMB] QCE. 
PbO». 

Ce  compose  est  désigné  souvent  sous  le  nom  d'oxyde  puce  de 
plomb.  On  l'obticn!  en  eliaulfant  le  minium  avec  de  l'acide  azo- 
tique étendu  jusqu'à  ce  que  cet  acide  ne  dissolve  plus  d'oxyde 
plombique.  11  reste  une  poudre  brune  qu'on  lave  à  l'eau  bouil- 
lante cl  qu'on  sèche. 

On  peut  le  préparer  aussi,  d'aprës  M.  Wœhlei',  en  précipitant 
une  solution  de  quatre  parties  d'acétate  de  plomb  cristallisé  par 
une  solution  de  3  ^  parties  de  carbonate  de  soude  cristallisé  et  en 
dirigeant  un  courant  de  chlore  dans  la  bouillie  blanche,  jusqu'à 
ce  que  le  carbonate  de  plomb  soi!  entièrement  transformé  en  bi- 
oxyde brun. 

Dans  celte  réaction,  le  chlore  se  porte  sur  l'excès  de  carbonate 
de  soude;  il  se  forme  du  chlorure  de  sodium,  et  l'oxygène  de  la 
soude,  se  portant  sur  l'oxyde  de  plomb,  le  couver  lit  en  bioxyde; 
l'acide  carbonique  se  dégage. 

Le  bioxyde  de  plomb  constitue  une  poudre  d'un  brun  foncé, 
insoluble  dans  l'eau.  Il  se  décompose  facilement  par  la  chaleur  en 
perdant  la  moitié  de  son  oxygène  et  en  se  transformant  en  oxyde 
plomhique.  C'est  un  oxydant  très-énergique.  Lorsqu'on  le  triture 
vivement  avec  une  petite  quantité  de  soufre,  il  enflamme  celui- 
ci.  Il  absorbe  énergiquemenl  l'acide  sulfureux  et  forme  du  sulfate 
de  plomb. 

SOi  _j_  pbo=  =  PbSO'. 
Chauffé  avec  de  l'acide  sulfurique,  il  perd  la  moitié  de  son  oxy- 
gène et  se  convertit  en  sulfate  de  plomb.  [1  dégage  du  chlore  au 
contact  de  l'acide  cblorhydrique  concentré,  en  formant  du  chlo- 
rure de  plomb. 

PbO»  +  H*C1*  =  PbCl  +  Cl  +  SHO. 


OXÏDE  DE  PLOMB  INTERMÉDL\IRE,  MINIL'JI.  591 
Le  bioxyde  de  plomb  peut  se  combiner  aux  bases  pour  former 
de  véritables  sels.  D'après  M.  Fremy,  on  obtient  un  plombate  de 
potîissc,  i1»  l'hiiiilKiiit  ildiiceiiii'iM,  dans  un  n'eiisi.'!  d'agent,  du 
bioxyde  de  plomb  avec  une  solution  très-concentrée  de  potasse 
caustique.  On  reconnaît  que  la  combinaison  s'est  effectuée  en  pre- 
nant une  petite  quantité  rie  matière,  en  la  dissolvant  dans  l'eau  et 
en  traitant  par  l'acide  azotique  :  il  doit  se  former  un  dépôt  abon- 
dant de  bioxyde  de  plomb.  On  verse  alors  dans  le  creuset  une  pe- 
tite quantité  d'eau,  et  on  décante  rapidement  la  solution  encore 
chaude  :  clic  laisse  déposer,  par  le  refroidissement,  des  cristaux  cu- 
biques de  plombate  de  potasse.  Ce  sel  renferme,  d'après  M.  Fremy, 
PbO*,KO  +  3110.  L'eau  le  décompose. 

OXYDE  DE  PLOSltl  INTERMÉDIAIRE,  MISIL'AI. 

On  prépare  cet  oxyde  en  chauffant  du  massicot  à  une  tempéra- 
turc  qui  ne  doit  pas  dépasser  31X1".  Dans  ces  conditions,  l'oxyde 
plombique  absorbe  l'oxygène  de  l'air  cl  se  convertit  en  une  belle 
poudre  rouge,  qui  est  le  minium.  Les  fours  où  l'on  exécute  cette 
opération  sont  ordinairement  îi  deux  étapes  chauffés  par  le  môme 
foyer.  Dans  l'étage  inférieur,  où  régne  la  Iriiipérahire  la  plus  éle- 
vée, ou  transforme  le  plomb  en  massicot;  dans  l'étape  supérieur, 
où  la  chaleur  est  plus  modérée,  on  oxyde  le  massicot.  On  nomme 
mine  orange  le  minium  préparé  en  chauffant  la  cérnse  ou  carbo- 
nate de  plomb  au  contact  de  l'air. 

La  composition  du  minium  esl  variable,  snivanl  que  le  grillage 
du  massicota  été  plus  ou  moins  prolongé.  Ordinairement  l'oxyde 
rouge  de  plomb  offre  une  composition  exprimée  par  la  formule 
PbW  =  aPhOjPbfJî  (Jacquelain). 

Quelquefois  il  renferme  moins  d'oxygène,  et  sa  composition 
répond  alors  à  la  formule 

Pb+0*  =  3PbO,PbO*  (Mulder), 

On  a  trouvé  dans  les  fissures  d'un  four  à  minium  des  cristaux 
rouges  offrant  celte  dernière  composition.  On  voit  que  ces  for- 
mules représentent  des  combinaisons  d'acide  plombique  avec 
l'oxyde  de  plomb.  Ajoutons  que  M.  Fremy  a  obtenu  un  minium 
hydraté,  sous  forme  d'un  précipité  jaune,  en  mélangeant  des  solu- 
tions alcalines  d'oxyde  plombique  et  de  plombate  de  potasse.  Par 
une  légère  calcination  il  a  transformé  cet  hydrate  jaune  en  mi- 
nium rouge  SPbO.PbÛ». 

Le  minium  possède  une  belle  couleur  rouge  Écarlate,  qui  de- 
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vient  beaucoup  plus  foncée  a  chaud.  Au  rouge,  il  abandonne  de 
l'oxygène  et  m;  convertit  i:n  oxyde  plonihiqur.  11  est  insoluble  dans 
l'eau.  L'acide  azotique  le  décompose  en  s'emparant  de  l'oxyde 
plombique  et  eu  laissant  le  peroxyde.  I. 'acide  acétique  concentré 
dissout  le  minium  ù  40"  (Jacquclain).  L'acide  phosphnrique  agit 
ik'  même  (Srlm'iilirin).  I.'.i's  -oluLiims  rt-nl'cniicul,  indépendam- 
ment du  protoxyde  de  plomb,  du  peroxyde,  et  exercent,  d'après 
M.  Scbœnbein,  une  action  oxydante  énergique. 

Le  chlore  décompose  le  minium  eu  présence  de  l'eau,  avec  for- 
mation de  chlorure  et  de  peroxyde. 

Pb'O*  +  Cl  =  PbCl  +  2PbO*. 

Le  minium  entre  dans  la  préparation  de  quelques  pommades  ou 
emplâtres. 

PbS. 

On  trouve  dans  la  nature  le  sulfure  de  plomb  PliS  correspondant 
à  l'oxyde  plombiquc.  Un  désigne  ce  sulfure  sous  le  nom  de.  ga- 
lène. Il  forme  de  beaux  cristaux  cubiques,  d'un  gris  bleuâtre  et 
doués  d'un  éclat  métallique.  Leur  densité  est  égale  à  7,38.  On  peut 
obti'iiir  le  sulfure  c t l -  ptoinh  arlifinclleiriciLl  v.n  rhaiitl'anl  du  plomb 
en  grenailles  avec  du  soufre,  ou  île  l'oxyde  de  plomb  avec:  un  excès 
de  soufre.  11  se  forme  aussi  lorsqu'on  dirige  uo  courant  de  gai 
suirtiydriquc  dans  la  solution  d'un  sel  pluiubiquc. 

Le  sulfure  de  plomb  tond  a  la  chaleur  rouge;  par  le  refroidisse- 
ment d  se  prend  en  une  masse  cristalline.  CbautTé  au  contact  de 
l'air,  il  se  transforme  en  oxyde  et  en  sulfate  ;  le  grillage  de  la  ga- 
lène produit,  en  outre,  du  plomb  iiié:,<lliqin-  luriué  par  la  réaction 
de  l'oxyde  et  du  sulfate  sur  l'excès  de  galène  (page  ïi8G).  L'acide 
azotique  fumant  convertit,  à  chaud,  le  sulfure  de  plomb  en  sulfate. 
La  mémo  tran formation  s'accomplit  sous  l'influence  de  l'acide 
sulfuriquc  concentré  et  bouillant.  1,'neiile  azotique  d'une  concen- 
tration moyenne  attaque  de  même  le  sulfure  de  plomb;  mais,  dans 
ce  cas,  il  se  forme,  indépendamment  du  sulfate,  de  l'azotate  de 
plomb,  qui  se  dissout,  en  même  temps  que  du  soufre  est  mis  eu 
liberté.  Cette  dcniière  réaction  prédomine  lorsqu'on  traite  la  ga- 
lène par  l'acide  azotique  faible. 

La  galène  sert  dans  les  arts  pour  le  vernissage  des  poteries  com- 
munes..On  applique  a  la  surface  des  vases,  préalablement  séehés, 
un  mélange  de  galène  (alquifous)  et  de  bouse  de  vache  qu'on  dé- 
laye dans  l'eau.  Ces  poteries  sont  en  général  cuites  à  une  tempé- 
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rature  très-peu  élevée,  de  (elle  sorte  que  le  sulfure  de  plomb, 
dont  la  bouse  de  vache  a  pour  but  d'empêcher  l'oxydation,  fonde 
et  forme  à  la  surface  un  vernis  de  couleur  foncée.  Pféanmnins,  il 
se  forme  toujours  une  certaine  quantité  d'oxyde,  par  l'oxydation 
de  la  galène;  et  cet  oxyde  est  simplement  fondu  à  la  surface,  et 
n'entre  pas  en  combinaison  avec  la  silice,  avec  laquelle  il  forme- 
rait un  silicate  inattaquable  par  les  acides  faibles.  Aussi  les  pote- 
ries vernissées  à  l'alquifoux  sont-elles  Ires-insalubres.  Employées 
pour  la  préparation  des  aliments,  elles  ont  souvent  donné  lieu  a 
des  accidents  toxiques.  On  sait,  en  clfct,  que  le  vinaigre  (acide 
acétique)  dissout  facilement  l'oxyde  de  plomb,  en  formant  un 
acétate  soluble. 

Les  poteries  vernissées  au  plomb  ne  peuvent  être  employées 
sans  danger  qu'à  la  condition  qu'il  entre  de  la  silice  dans  la  com- 
position du  vernis,  et  que,  cuites  à  une  température  élevée,  elles 
soient  recouvertes  d'un  silicate  de  plomb  fondu  et  inattaquable 
par  les  acides  faibles. 


PbCt. 

Le  chlore  attaque  le  plomb  très-lentement,  en  formant  du 
chlorure  de  plomb.  Pour  préparer  ne  corps,  on  chauffe  la  lithargc 
avec  de  l'acide  chlorhyd  ri  que.  On  obtient  ainsi  une  poudre  blanche 
cristalline,  très-peu  soluble  dans  l'eau,  car  il  faut  133  parties  d'eau 
à  12",3  et  33  parties  d'eau  bouillante  pour  dissoudre  i  partie  de 
chlorure  de  plomb.  On  peut  obtenir  ce  corps  cristallisé  en  ai- 
guilles, par  le  refroidissement  d'une  solution  saturée  dans  l'eau 
bouillante. 

Lorsqu'on  ajoute  de  l'acide  chlorbydrique  ou  un  chlorure  so- 
luble â  une  solution  d'azotate  ou  d'acétate  de  plomb,  on  obtient 
un  précipité  blanc  de  chlorure  de  plomb. 

Ce  corpsfond  au-dessous  de  la  chaleur  rouge,  et  se  prend,  parle 
refroidissement,  en  une  masse  demi-trans  parente  et  offrant  l'aspect 
de  la  corne  (plomb  corné).  A  une  température  plus  élevée,  il  se 
volatilise  en  partie,  surtout  au  contact  de  l'air,  dégage  du  chlore, 
absorbe  de  l'oxygène  et  laisse  un  résidu  d'oxychlorurc  de  plomb! 

L'oxyde  de  plomb  ellechlomre  de  plomb  peuvent  se  combiner 
en  diverses  proportions.  On  trouve  dans  ia  nature  une  combinai- 
son déllnie  qui  renferme  21'bO.l'bCl  (mendipitc). 

On  désigne  sous  le  nom  de  jaune  minéral,  de  jaune  de  Turner, 
de  jaune  de  Ctmcl,  divers  oxychlorures  de  plomb  qui  sont  cm- 
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ployés  en  peinture.  Le  jaune  de  Cassel  renferme  7  équivalents 
d'oxyde  de  plomb  pour  1  équivalent  de  chlorure.  Le  jaune  de 
Tu  mer  renferme  moins  d'oxyde  de  plomb. 


En  versant  nnc  solution  d'induré  de  potassium  dans  une  so- 
lution d'acétate  de  plomb,  on  obtient  un  beau  précipité  jaune 
d'iodure  de  plomb. 

Ce  corps  fond,  à  une  température  élevée,  en  un  liquide  rouge 
brun.  Fondu  au  contact  de  l'air,  il  abandonne  de  l'iode.  Il  ne  se 
dissout  que  dans  1235  parties  d'eau  froide  et  dans  parties 
d'eau  bouillante.  l'ar  le  refroidissement  de  la  solution  saturée  à 
chaud,  il  se  dépose  en  paillctlr*  hexagonales  d'un  jaune  d'or  et 
douées  d'un  éclat  magnifique.  Il  se  dissout  mieux  dans  une  solution 
d'iodure  de  potassium  que  dans  l'eau  pure.  Il  forme,  avec  l'oxyde 
de  plomb,  diverses  combinaisons  qu'on  h  me  oxyiodures. 

L'iodure  de  plomb  est  employé  en  médecine  comme  résolutif. 
Il  entre  dans  la  composition  d'une  pommade. 

AZOTATE  BE  PLOH  B, 

PbAïO*  =  AïOybO. 

On  l'obtient  en  dissolvant  la  litharge  dans  l'acide  azotique.  Par 
le  refroidissement  d'une  solution  saturée  à  chaud,  il  cristallise  en 
octaèdres  réguliers,  blancs,  anhydres.  Ces  cristaux  décrépitent 
lorsqu'on  les  chauffe.  L'azotate  de  plomb  se  décompose,  au  rouge, 
en  acide  hypoazotîque,  oxygène  et  oxyde  de  plomb  (page  222). 

D  se  dissout  dans  1,99  partie  d'eau  a  \T  et  dans  0,7  partie 
d'eau  â  100°.  11  est  insoluble  dans  l'alcool.  L'acide  azotique  le  pré- 
cipite de  la  solution  aqueuse. 

L'oxyde  de  plomb  forme,  avec  l'acide  azotique,  des  combinai- 
sons basiques. 

Lorsqu'on  fait  digérer  a  chaud  ou  bouillir  une  solution  d'azotate 
de  plomb  avec  des  lames  de  plomb,  le  métal  se  dissout  et  réduit 
l'acide  azotique  à  l'état  d'acide  azoteux.  Lorsqu'on  filtre  la  liqueur 
et  qu'on  laisse  refroidir,  on  obtient,  suivant  les  proportions  de 
plomb  qu'on  a  employées  et  la  lempéraltire,  soif  des  cristaux  d'un 
azotile  de  plomb  basique  AzOa,APbO,HO,  soit  des  cristaux  que 
l'on  considère  comme  une  combinaison  basique  d'oxyde  de 
plomb  et  d'acide  hypoazotiquc,  et  qui  constituent  probablement 
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un  sel  double  renfermant  à  la  fois  de  l'acide  azotique  et  de  l'acide 
azoteux. 

SULFATE   DE  PLOMB. 
PbSO*— S03.PLO. 

Ce  sel  se  rencontre  dans  la  nature  a  l'état  cristallisé.  On  l'ob- 
tient en  grande  quantité  dans  les  ailiers  de  teinture,  où  l'on  dé- 
compose une  solution  d'alun  par  une  solution  d'acétate  deplorab, 
dans  le  but  de  préparer  le  mordant  d'acétate  d'alumine.  Le  sul- 
fate dcplomb  se  précipite  sous  forme  d'une  poudre  blanche  inso 
lubie  dans  l'eau. 

Soumis  à  l'action  d'une  température  élevée,  il  fond  sans  se  dé- 
composer. Lorsqu'on  le  chauffe  au  rouge  dans  un  creuset  déterre, 
il  se  décompose  partiellement  par  l'action  de  la  silice  du  creuset. 
Le  charbon  le  réduit  facilement  et  le  transforme  en  sulfure,  en 
métal  ou  en  oxyde,  suivant  les  proportions  employées.  Chauffé 
brusquement  avec  un  excès  de  charbon,  le  sulfate  de  plomb  laisse 
un  résidu  de  sulfure 

Pbso*  +  c*  =  aco*  +  Pbs. 
Si  la  quantité  de  charbon  suffit  exactement  pour  enlever  la  moitié 
de  l'oxygène,  à  l'état  d'acide  carbonique,  il  se  dégage  en  môme 
temps  de  l'acide  sulfureux  et  il  reste  du  plomb  métallique  : 
PbSO»  -f  C  =  CO*  +  SO*  +  Pb. 

Enfin,  il  reste  de  l'oxyde  si  la  proportion  de  charbon  est  moitié 
moins  grande  que  celle  indiquée  par  l'équation  précédente. 
2PbSO>  +  C  =  CO*  -f  2SO*  -f  2PbO. 

Le  fer  et  le  zinc,  mis  en  contact  avec  du  sulfate  de  plomb  délayé 
dans  l'eau,  en  séparent  du  plomb  métallique. 

Le  sulfate  de  plomb  est  insoluble  dans  l'eau  ;  il  se  dissout  assez 
DOtablemenl  dans  l'acide  sulfurique  concentré  et  dans  l'acide  azo- 
tique. Soumis  à  l'ébullition  avec  la  solution  d'un  carbonate  alca- 
lin, il  se  convertit  en  carbonate  de  plomb,  en  merne  temps  qu'il 
se  forme  un  sulfate  alcalin. 

CARBONATE  DE  PLOMB. 

PbCOa  =  PbO,C0». 
Le  carbonate  de  plomb  neutre  se  trouve  dans  la  nature  â 
l'état  cristallisé.  On  l'obtient  artificiellement,  sous  forme  d'une 
poudre  blanche  amorphe,  en  précipitant  un  sel  de  plomb  soluble 
par  un  excès  de  carbonate  alcalin. 
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On  désigne  dans  le  commerce  sous  le  nom  de  céruse  ou  de 
blanc  de  plomb  un  carbonate  de  plomb  hydraté,  et  quelquefois  ba- 
sique 

CO%PbO  +  HO  ei  2CO=,3PbO  +  HO 

dont  on  fait  un  grand  usage  dans  la  peinture  â  l'huile.  La  céruse 
est  préparée  par  divers  procédés,  dont  le  plus  ancien  est  connu 
sous  le  nom  de  procédé  hollandais.  Il  consiste  i\  exposer  des  lames 
de  plomb  à  une  atmosphère  chargée  tic  vapeurs  acétiques  et  riche 
en  acide  carbonique.  Pour  cela,  on  introduit  des  lames  de  plomb, 
roulées  en  spirale,  dans  des  pots  de  terre  vernissés  a  l'intérieur 
et  au  fond  desquels  se  trouve  du  vinaigre.  On  dispose  mie  rangée 
de  ces  pois  sur  du  fumier  de  cheval;  on  les  recouvre  de  planches, 
puis  d'une  couche  de  fumier  sur  laquelle  on  place  une  nouvelle 
série  de  pois,  cl  ainsi  de  suite.  La  fermentation  du  fumier  produit 
une  élévation  de  température  de  Xi  à  -W  ci  un  décernent  d'acide 
carbonique.  D'autre  part,  fe  plomb  attire  l'oxygène  de  l'air,  sous 
l'influence  tle  l'aeitle  acétique,  cl  il  si'  l'orme  h  la  surface  du  métal 
de  l'acétate  de  plomb  basique,  qui  est  sans  cesse  décomposé  par 
l'acide  carbonique,  tic  telle  sorte  que  le  métal  se  recouvre  peu  à 
peu  d'une  couche  de  carbonate  de  plomb. 

Pour  préparer  la  céruse  par  le  procédé  de  Client/,  indiqué  par 
Thenard,  on  dissout  la  litharge  dans  une  solution  d'acétate  de 
plomb,  et  on  dirige  un  courant  tic  £!u  carbonique  à  travers  la  so- 
lution d'acétate  de  plomb  basique  ainsi  formé.  L'acide  carbonique 
enlève  l'excès  de  base  à  cet  acétate,  et  il  se  précipite  du  carbo- 
nate de  plomb,  en  même  temps  qu'il  se  régénère  de  l'acétate 
neutre;  celui-ci  est  transformé  de  nouveau  en  acétate  basique. 

En  Angleterre,  on  emploie  pour  la  préparation  de  la  céruse  le 
procédé  suivant,  :  100  parties  de  litharge,  en  poudre  fine,  sont  ré- 
duites en  pâte  avec  une  solution  tic  l  partie  d'acétate  de  plomb- 
Celte  pâle  est  mise  en  contact  avec  de  l'acide  carbonique.  Lors- 
qu'elle n'en  absorbe  plus,  elle  est  délayée  dans  l'eau,  et  le  carbo- 
nate de  plomb  est  séparé  par  lévigation. 

La  céruse  entre  dans  quelques  préparations  deslinéesa  l'usage 
externe.  L'emplâtre  de  céruse  qu'on  préparait  autrefois  est  inusité 
aujourd'hui.  On  ne  doit  employer  pour  l'usage  médical  que  de  la 
céruse  parfaitement  pure.  Celle  du  commerce  est  snuvcnlmélangéc 
de  sulfate  de  baryte  et  de  craie. 

Dans  les  fabriques  de  céruse,  les  ouvriers  n'échappent  à  l'in- 
toxication saturnine  qu'à  la  condition  d'éviler  tout  contact  avec 
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le  carbonate  de  plomb.  Les  plus  grandes  précautions  doivent  Otre 
prises  pour  onipôcher  les  particules  de  céruse  de  se  répandre 
dans  l'atmosphère  pendant  le  broyage. 

En  général,  la  main  d 'œuvre  doit  être  remplacée  dansées  ateliers 
par  le  travail  des  machines,  partout  où  cela  est  possible. 

CHROMATE   DE  PLOMB. 

PbCr0«=CrO3,Pl)0. 

Ce  composé  constitue  le  plomb  rouge  de  Sibérie,  minéral  cris- 
tallisé en  prismes  rlioruboîdain  obliqua,  i  In  prépare  le  chromate 
de  plomb  en  mêlant  des  solutions  de  chromale  de  potasse  et  d'acé- 
tate de  plomb.  (In  obtient  ainsi  un  précipite  jauni.:  qui  est  employé 
en  peinture  sous  le  nom  de  jaune  de  chrome. 

Le  chromate  de  plomb  fond  a  la  chaleur  rouge  et  se  prend  par 
le  refroidissement  en  une  masse  brune.  Au  rouge  blanc  il  perd 
environ  \  pour  100  d'oxygène.  11  est  facilement  réduit  par  le  char- 
bon i-l  par  l'bvilrn^iTir.  Il  est  insoluble  dans  l'eau,  mais  su  dis- 
sout complète  ment  dans  la  polasse  caustique. 

Caractères  des  sels  de  plomb.  —  Les  sels  de  plomb  solubles  pos- 
sèdent une  saveur  sucrée.  Leurs  solutions  son!  précipitées  en 
noir  par  l'hydrogène  sulfuré  et  par  le  still'bydi'ate  d'ammoniaque. 

La  potasse  et  la  soude  les  précipitent  en  blanc,  et  le  précipité 
se  dissout  dans  un  grand  excès  de  réactif. 

L'ammoniaque  v  l'orme  un  précipite  blanc  qui  ne  se  dissout  pas 
dans  un  eicés  du  réactif. 

L'acide  sulfurique  donne  un  précipité  blanc  dans  les  solutions 
plombiques,  morne  très-étendues. 

L'acide  chlorhydrique  y  produit  un  précipité  blanc  de  chlorure 
de  plom!>;  niais  ce  précipité  ne  se  forme  pas  dans  les  solutions 
étendues. 

Le  chromate  de  potasse  y  forme  un  précipité  jaune,  sol  utile 
dans  la  potasse. 

Chauffés  au  chalumeau,  sur  un  morceau  de  charbon,  avec  du 
carbonate  de  soude,  les  sels  de  plomb  donnent,  dans  la  flamme 
réductrice,  un  globule  de  plomb  métallique,  qui  se  laisse  aplatir 
sous  le  marteau  après  le  refroidissement. 

ACTION  DC  fLOMB  StB  L'ÉCONOMIE  ANIMALE. 

Le  plomb  est  un  poison  redoutable.  Une  préparation  saturnine 
soluble  telle  que  l'acétate  nu  le  sous-acétate  de  plomb  (eitrait  de 
Saturne)  ingérée  dans  l'estomac  à  la  dose  de  quelques  grammes, 
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peut  déterminer  une  inflammation  de  cet  organe.  Mais  les  effets  de 
cette  intoxication,  bien  qu'ils  puissent  amener  la  mort,  sont  moins 
intenses  que  ceus  produits  par  d'autres  poisons  irrif;ints,  et  l'on 
ne  connaît  pas  ira  grand  nombre  d 'exemples  de  ce  ;;enrc  d'empoi- 
sonnement, El  pourtant,  parmi  tous  les  métaux,  le  plomb  est  celui 
qui  produit  le  plus  souvent  dos  aeridenls  toxiques.  C'est  qu'il 
exerce  sur  l'économie  une  action  spéciale,  lorsqu'il  y  pénètre  à  pe- 
tites doses  souvent  répétées.  [I  est  alors  absorbé,  et,  s'accumulanl 
dans  les  organes,  il  altère  profondément  la  nutrition  et  agit  con- 
sécutivement sur  le  système  nerveux.  Il  peut  être  absorbé  par  les 
voies  digeslives,  par  la  muqueuse  pulmonaire,  plus  difficilement 
par  la  peau. 

On  a  souvent  eu  l'occasion  de  consister  [es  effets  pernicieux  de 
petites  doses  de  plomb  contenues  dans  les  aliments,  dans  les  bois- 
sons. L'usage  de  poteries  vernissées  au  plomb  est  une  cause  fré- 
quente de  l'intoxication  saturnine.  On  a  rencontré  de  petites  quan- 
tités do  plomb  dans  l'eau  des  cuisines  distillât  ni  ces  établies  a  bord 
des  navires,  dans  le  vin,  dans  le  cidre,  auxquels  on  a  enlevé  quelque- 
fois leur  acidité  par  la  lilharfie,  ele.  Parmi  les  personnes  les  plus 
exposées  à  cet  empoisonnement  chronique.,  il  faut  compter  les  ou- 
vriers des  fabriques  de  cérnse  et  de  minium,  qui  respirent  habi- 
tuellement une  atmosphère  chargée  de  particules  saturnines.  Mais 
tous  les  individus  qui  manient  le  plomb,  ou  des  alliages  de  plomb, 
ou  des  préparations  pkmibiques  quelconques,  peuvent  éprouver 
les  atleinlcs  de  ce  poison  snblil.  Tels  sont  les  peintres,  les  broyeurs 
de  couleur,  les  fondeurs  de  caractères,  les  plombiers,  les  potiers 
de  terre,  les  élameurs,  les  affineurs,  et  même  les  compositeurs 
d'imprimerie. 

Généralement  l'action  du  plomb  est  lente,  et  les  accidents  ne  se 
développent  qu'au  bout  de  plusieurs  semaines,  quelquefois  de  plu- 
sieurs mois,  cl  même  après  plusieurs  années.  Pourtant  il  y  a  des 
exceptions  a  cet  égard,  et  on  a  vu  des  cas  de  colique  de  plomb 
survenir  après  un  court  séjour  dans  un  appartement  nouvellement 
peint. 

L'action  que  le  plomb  exerce  sur  les  phénomènes  dénutrition  se 
manifeste  par  un  amaigrissement  plus  ou  moins  rapide,  par  la  dé- 
coloration de  la  peau,  surtout  de  celle  de  la  face,  qui  devient 
d'un  jaune  pale  caractéristique.  Le  s;iu^  s'appauvrit.  Il'itprrsM.  An- 
dral,  la  proportion  des  globules  y  diminue.  Presque  toujours  on  a 
occasion  de  noter  une  coloration  bleuâtre  des  gencives.  Ce  liseré 
bleu  qui  apparaît  principalement,  d'après  lira  toi),  autour  des  dents 
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couvertes  de  tertre,  est  dù  à  du  sulfure  de  plomb  formé  par  l'ac- 
tion de  l'hydrogène  sulfuré  qui  provient  de  la  décomposition  de 
restes  d'aliments.  De  tels  accidents  ne  se  déclarent  ordinairement, 
d'après  M.  Grisolle,  que  chez  les  ptirsrmnes  qui  sont  habituellement 
en  contact  avec  une  grande  quaidiié      iiiolrnilo  -illumines. 

Les  individus  qui  sont  sous  riniluenev  de  ees  phénomènes  d'in- 
toxication sont  exposés  à  contracter,  au  bout  d'un  lemps  plus  ou 
moins  long,  des  nuladies  s;diu'iiines,  qui  sont  coonues  sous  le  nom 
de  colique  de  plomb,  A'arthralgie  (douleurs  des  membres),  de  pa- 
ralysie saturnine,  et  A'encèpkalopathie  saturnine  (accidents  céré- 
braux), affections  dont  nous  n'avons  pas  à  décrire  ici  les  symp- 
tômes et  la  marche. 

Le  plomb,  qui  a  été  absorbé  et  qui  s'est  lixé  pendant  quelque 
temps  à  l'état  insoluble  dans  les  tissus  de  l'économie,  probable- 
ment à  l'état  de  combinaison  avec  les  matières  album  inouïes,  est 
éliminé  peu  a  peu  par  la  peau  et  par  les  urines  (L.  Orflla).  L'éli- 
mination par  la  peau,  quoique  lente,  est  prouvée  par  ce  fait  que 
chez  les  individus  qui  ont  absorbé  le  plomb  par  les  voies  diges- 
tives,  l'administration  d'un  bain  sulfureux  délei'uiine  une  colora- 
tion noirâtre  de  la  peau,  indice  de  la  formation  d'un  sulfure. 
D'après  M.  Bouchardat,  le  foie  peut  contribuer  aussi  a  l'élimina- 
tioo  du  plomb,  dont  une  partie  est  rejeléc  par  la  bile. 

Le  plomb  disparaît  lentement  de  l'économie.  On  peut  hltcr  son 
élimination,  d'aprÈs  M.  Mclscns,  en  administrant  de  l'iodure  de 
potassium  à  forte  dose.  Ce  corps  rend  soluble  la  combinaison  dans 
laquelle  le  plomb  est  engagé  avec  les  matières  albuminoïdes. 

CUIVRE 

Ce  métal  était  connu,  dés  la  plus  haute  antiquité.  On  le  trouve 
dans  eerUiines  localités,  à  l'état  natif,  et  il  est  possible  que  les  pre- 
miers hommes  aient  exploité  des  amas  de  cuivre  natif  ou  des 
minerais  faciles  a  traiter  comme  des  oxydes  ou  des  carbonates. 
Pour  retirer  le  cuivre  de  ces  minerais,  il  suffit  de  les  réduire  par 
ie  Charbon. 

Mais  les  minerais  de  cuivre  les  plus  abondants  sont  les  solftires 
doubles  de  cuivre  ci  de  fer,  qu'on  désigne  snos  le  nom  de  pyrites 
cuivreuses  :  leur  traitement  est  ;is-e/  ennipliqué  et  nous  n'en  indi- 
querons ici  (pic  le  principe. 

On  eommeocc  par  griller  les  pyrites  enivreu-r.,  di-pnsiVs  mi 
tas,  dans  le  but  de  séparer  une  portion  du  soufre  et  d'oxyder  par- 
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licitement  le  fer,  qui  est  plus  avide  d'oxygène  que  le  cuivre.  Le 
minerai  grillé  qui  renferme  des  sulfures  non  attaqués,  de  l'oxyde 
ferrique,  des  sulfates  de  fer  et  de  cuivre,  est  additionné  de  silice 
on  de  calcaire,  suivant  la  nature  de  la  gangue,  et  est  fondu  dans 
des  fours  a  cuve  où  l'on  entasse  à  la  fois  le  combustible  et  le  mi- 
nerai. Les  sulfates  sont  réduits  par  le  combustible  et  par  le  soufre 
des  sulfures.  Le  peroxyde  île  fer,  ramené  il  l'état  de  protoxyde,  se 
combine  avec  la  silice,  et  passe  dans  le  laitier  sous  forme  de  sili- 
cate, au-dessous  duquel  se  rassemble  un  sulfure  de  cuivre  beau- 
coup moins  riche  en  sulfure  de  fer  que  la  pyrite  primitive.  Ce 
produit  est  la  motte. 

Après  l'avoir  cassée,  on  soumet  la  matle,  disposée  en  tas,  â  des 
grillages  répétés,  qui  ont  pour  but  d'oxyder  le  soufre  et  ce  qui 
reste  de  fer.  On  fond  ensuite  de  nouveau  avec  du  quartz  et  l'on 
obtient  du  silicate  ferreux,  qui  se  sépare  sous  forme  de  laitier,  et 
une  masse  métallique  renfermant  de  90  à  9*  pour  100  de  cuivre, 
encore  allié  avec  du  fer,  du  plomb,  de  l'arsenic,  du  soufre,  etc. 
Ce  produit  constitue  le  cuivre  noir. 

On  le  fond  dans  un  four  à  réverbèr  e;  l'oxygène  de  l'air  se  porte 
sur  le  cuivre,  pour  former  de  l'oxyde,  et  celui-ci  est  réduit  peu  1 
peu  par  les  métaux  étrangers'  et  par  le  soufre  que  la  masse  de 
cuivre  renferme  encore  :  ces  oxydes  se  séparent  sous  forme  de 
scories  et  de  crasses  qu'on  enlève.  Le  cuivre,  rassemblé  dans  une 
cavité  cylindrique  placée  dans  le  fourneau,  se  solidifie  lorsque 
l'ouvrier  projette  de  l'eau  froide  à  la  surface  du  métal  fondu,  et  est 
enlevé  sous  forme  de  disques  auxquels  on  doooe  le  nom  de  cuivre 
rosette.  Ainsi  obtenu,  ce  cuivre  est  cassant,  propriété  qu'il  doit 
principalement  au  protoxyde  dont  il  est  encore  imprégné. 

Unie  fond  finalement  sous  une  couche  de  charbon,  pour  obtenir 
le  cuivre  rouge  ductile. 

Le  procédé  employé  en  Angleterre,  dans  le  pays  de  Galles,  pour 
le  traitement  des  pyriles  cuivreuses,  quoique  identique  dans  ses 
principes  avec  celui  qui  vient  d'être  décrit,  eo  diirére  dans  l'ap- 
plication. Le  grillage  des  pyrites,  principalement  de  celles  qui  ont 
été  obtenues  par  le  bocardage  et  le  lavage  des  minerais  pauvres, 
au  lieu 'de  s'elfectuer  en  tas,  est  exécuté  dans  des  fours  a  réver- 
bère. Le  grillage  cl  la  fusion  des  malt  es  s'exécute  pareillement 
dans  des  fours  a  réverbère.  On  ajoute  îles  scories  r  iches  en  oxyde 
(le  cuivre  ou  même  des  minerais  de  cuivre  oxydés,  et,  ordinaire- 
ment, une  petile  quantité  de  fluorure  de  calcium,  destiné  à  donner 
de  la  fluidité  aux  scories.  L'oxygi-ne  de  ces  scorie-  se  porte  sur  le 
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soufre  et  sur  le  fer  de  la  malte.  Celte  opération  du  grillage  des 
m  a  tic  s  et  de  leur  fusion  est  répétée  1  plusieurs  reprises,  et  dorme 
lieu  à  des  malles  de  plus  en  plus  concentrées,  c'est-à-dire  de  plus 
en  plus  riches  en  sulfure  de  cuivre.  Les  grillages  sont  toujours 
incomplets,  car  le  soufre  est  conserve  précieusement  comme  agent 
de  concentration  du  cuivre. 

Les  dernières  mattes,  qu'on  nomme  malles  blanches,  et  qui  ren- 
ferment 73  pour  100  de  cuivre  (f.u'S)  et  une  petite  quantité  de  sul- 
fure de  fer,  sont  soumises  ;i  un  grillage  définitif,  au  contact  de 
minerais  oxydés  de  cuivre,  exempts  île  sulfure. 

L'opération  s'exécute  encore  dans  un  four  à  réverbère.  Lorsque 
les  matières  sont  maintenues  en  fusion,  il  se  manifeste  un  bouil- 
lonnement dil  au  ilépi^emeni  d'acide  sulfureux.  Ce  gaz  résulte  de 
la  réaction  du  sulfure  de  enivre  suc  l'oxyde  qui  s'esl  formé  pen- 
dant le  grillage.  On  obtient  ainsi  du  cuivre  brut,  plus  pur  que  le 
cuivre  noir,  et  des  scories  très-riches  en  cuivre  qui  rentrent  dans 
le  travail.  Le  cuivre  brut  est  soumis  au  raffinage. 

Les  eaux  qui  sortent  des  mines  de  cuivre,  ou  celles  qui  provien- 
nent du  lavage  des  pyrites  cuivreuses  grillées,  renferment  du  sul- 
fate de  cuivre.  Un  reçoit  ces  eaux  dans  des  bassins  cl  on  précipite 
le  cuivre  par  le  fer  métallique.  Le  métal  ainsi  obtenu  se  nomme 
ouvre  de  cément.  Il  est  très-pur. 

Propriété!  du  cuivre.  —  Le  cuivre  possède  une  couleur  rouge  ca- 
ractéristique. Réduit  en  feuilles  Irés-minecs.  il  est  transparent  et 
laisse  passer  une  lumière  verle.  Il  cristallise  en  euhes  par  fusion. 
Par  voie  galvanique,  on  peut  l'obtenir  cristallisé  en  octaèdres  ré- 
guliers. On  parvient  à  le  volatiliser  à  la  chaleur  du  chalumeau  à 
gaz  hydrogène  et  oxygène.  Sa  vapeur  brûle  ù  l'air  avec  une  flamme 
verle.  Il  fond  vers  1150°.  Sa  densité  varie  entre  8,83  et  8,03.  Il  est 
très-tenace.  Un  fil  de  cuivre  de  2  millimètres  de  diamètre  ne  se 
rompt  que  sous  la  charge  de  110  kil.  Le  cuivre  est  très-malléable 
et  Irès-duclile.  11  acquiert,  par  le  frottement,  une  odeur  désa- 
gréable, cl  possède  une  saveur  particulière. 

Dans  l'air  sec,  il  se  maintient  sans  altération  a  la  température 
ordinaire  ;  mais  il  absorbe  l'oxygène  en  présence  de  l'humidité  et 
de  l'acide  carbonique.  Il  se  forme  alors  à  la  surface  du  mêlai  des 
taches  vertes  qui  constituent  un  hydrocarbonatc  de  cuivre  et  qu'on 
désigne  communément  sous  le  nom  de  vert-de-gris 

A  une  température  élevée,  le  cuivre  absorbe  l'oxygène  avec  avi- 


1.  On  nommu  anui  yert-dc-gris  un  acétate  de  cuisrc  baiiquc. 


OXYDE  CUIVREUX. 


le  cas  contraire,  il  se  forme  de  l'oxyde  rouge.  Les  hatlilures  de 
cuivre  sont  constituées,  en  grande  partie,  par  ce  dernier  oxyde. 
Sous  l'influence  des  arides,  le  cuivre  absorbe  l'oxygène  à  la  tem- 
pérature ordinaire.  Ki i  abandonnant  à  l'air  de  la  tournure  de  cuivre 
lmuiivlrT  d'acide  sulliiriquo  élendu.  on  détermine  une  absorption 
rapide  d'oxygène  et  la  formation  do  sulfate  de  cuivre. 

En  présence  de  l'ammoniaque,  l'absorption  de  l'oxygène  par  le 
cuivre  est  encore  plus  énergique.  Il  se  forme  rie  l'oxyde  île  cuivre 
ammoniacal  (eau  céleste),  et  en  même  temps,  par  l'oxydation 
partielle  de  l'ammoniaque,  du  l'azolite  de  cuivre  (Sehcenbein,  Pc- 
ligot). 

OXYDE  CMVBEUX. 
Cu=0. 

11  se  trouve  dans  la  nature,  tanlùl  en  masses  vitreuses,  tantôt 
sous  forme  rie  beaux  oclacrircs  rouges.  On  peut  le  préparer  en 
chanilanl  furlemout  dans  un  creuset  de  Imc  un  mélange  de  i  équi- 
valent ri'oxyrie  cuïvrique  avec  1  équivalent  de  cuivre  en  limaille, 
l'n  nuire  procédé  consiste  à  clianll'er  au  rouge  un  mélange  de  chlo- 
rure cuivreux  et  de  carbonate  de  soude,  et  ù  épuiser  la  masse  par 
l'eau,  qui  dissout  du  chlorure  de  sodium  et  laisse  l'oxyde  cuivreux 
sous  la  forme  d'une  poudre  rouge  cristalline. 

On  obtient  ordinairement  cet  oxyde  par  la  voie  humide,  en  fai- 
sant bouillir  une  dissolution  ri'acélate  rie  cuivre  avec  du  sucre  ;  il 

Chaullé  au  conlacl  île  l'air,  l'oxyde  cuivreux  absorbe  (le  t'oxy- 
gûne  et  se  convertit  en  oxyde  cuivrique. 

Ou  obtient  un  hydrale  d'oxyde  cuivreux  jaune,  iCu'O.HO,  en 
précipitant  par  la  potasse  causlique  une  solution  de  chlorure  cui- 
vreux dans  l'acide  ehlorhydriquc. 

L'hydrate  cuivreux  se  dissout  facilement  dans  l'ammoniaque,  en 
formant  une  solution  incolore,  mais  qui  bleuit  rapidement  au  con- 
tact de  l'air. 

OXTDE  CU1  Vit] QUE. 
CuO. 

On  prépare  cet  oxyde  par  deux  procédés  :  1°  par  la  calcination 
de  la  tournure  de  cuivre  à  l'air;  2°  par  la  calcination  de  l'azotate 
de  cuivre.  Le  premier  fournit  un  oxyde  grenu  et  compacte;  le 
second,  un  oxyde  pulvérulent  et  Un. 
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SULFURES'  DE  CIHVBE.  (!03 
L'oxyde  euivrtquc  est  noir.  Indécomposable  par  la  chnleur,  il 
est  facilement  réduit  par  l'hydrogène  et  par  le  charbon  :  do  là 
l'usage  qu'on  en  fait  dans  le*  laboratoires,  pour  l'analyse  des  ma- 
tières organiques,  dont  il  transforme  le  charbon  en  acide  carbo- 
nique et  l'hydrogène  en  eau. 

En  précipitant  los  solutions  des  sels  cuivriques  par  la  po- 
tasse, on  obtient  un  précipité  blanc  bleuâtre  d'hydrate  uuivrique 
CulIÛ;  =  GtiO,IIO.  Lorsqu'on  porte  a  l'ébullition  !a  liqueur  dans 
laquelle  il  s'est  formé,  ce  précipité  abandonne  son  eau,  brunit  el 
se  transforme  en  oxyde  cuivrique.  D'après  M.  l'eligot,  nu  obtient 
un  hydrate  cuiviïquc  cristallin,  d'une  belle  couleur  bleu  turquoise, 
en  ajoutant  beaucoup  d'eau  à  une  solution  faiblement  ammonia- 
cale d'azotate  de  cuivre  ou  d'azolitc  obtenu  par  l'action  de  l'air  et 
de  l'ammoniaque  sur  le  cuivre  (page  G(I2). 

L'oxyde  cuivriqnc  est  employé  sous  forme  de  pommade  dans  !e 
traitement  des  maladies  des  yeux. 

SCLFC11ES  DE  GCIVHE. 

Le  sulfure  cuivreux  Cu*S  se  trouve  dans  la  nature,  Il  constitue 
de  beaux  cristaux  d'un  gris  d'acier,  fusibles  et  assez  tendres  pour 
qu'on  puisse  les  couper  au  couteau. 

Le  cuivre  brille  avec  une  vive  incandescence  dans  la  vapeur  de 
soufre,  et  forme  du  sulfure  cuivreux,  fin  préparc  ce  composé  dans 
les  laboratoires,  en  ehaullaut  un  mélange  rie  ;[  parties  de  soufre  et 
de  8  parties  de  tournure.de  cuivre. 

Lorsqu'on  dirige  un  courant  d'hydrogène  sulfuré  dans  une  solu- 
tion de  sulfate  de  enivre,  on  obtient  un  précipité  noir  de  sulfure 
euivrique  CuS.  Ce  corps  attire  facilement  l'oxygène,  surtout  à 
l'état  humide,  et  se  convertit  en  sulfate.  Chauffé  dans  un  courant 
d'hydrogène  sulfuré,  il  perd  la  moitié  de  son  soufre  et  se  convertit 
en  sulfure  cuivreux. 

cHiontinE  Qumuiux. 
Cu*Q. 

Pour  préparer  ce  chlorure,  on  fait  bouillir  du  cuivre  en  tour- 
nure ..t.  .1.  I  j.  i.l.  .  M.irlit.lriqu.  .  .,in|ii<  I  -.il  ij.mli-  •!•  I.  .  .  n 
temps  une  petite  quantité  d'acide  azotique.  L'eau  régale  trans- 
tout le  cuivre  soit  dissous;  on  ajoute  au  besoin  de  l'acide  chlor- 
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hydrique,  cl  fin  prolonge  l'cbullilion  pi-inlaïil  quelque  temps.  On 
obtient  ainsi  une  liqueur  brune  qui,  par  une  ébullition  longtemps 
soutenue,  peut  devenir  presque  incolore.  C'est  une  solution  de 
eblorure  cuivreux  dans  l'aride  ehlorhydrique.  Lorsqu'on  y  ajoute 
une  grande  quantité  d'eau,  le  chlorure  cuivreux  s'en  précipite 
sous  forme  d'un  dépôt  blanc  cristallin. 

Le  ehlorure  cuivreux  est  insoluble  dans  i'eau  pure.  Il  se  dissout 
dans  l'acide  cblnrhydrique,  et  s'en  sépare  sous  forme  de  tétraèdres 
par  le  refroidissement  d'une  solution  saturée  à  chaud.  Exposée  à 
l'air,  cette  solution  verdit,  car  elle  attire  l'oxygène  de  l'air  et  se 
transforme  en  chlorure  cuivrique. 

Le  chlorure  cuivreux  se  dissout  aussi  dans  l'ammoniaque,  en 
formant  une  liqueur  incolore,  mais  qui  bleuit  rapidement  a  l'air, 
en  attirant  l'oxygène  (page 

Elle  possède  la  propriété  singulière  d'absorber  divers  gaz,  tels 
que  l'oxyde  de  carbone  ci  certains  carbures  d'hydrogène.  Un  l'em- 
ploie fréquemment  dans  l'analyse  des  gaz. 

cnumiijiE  cil  viiiiji  K. 

CuCt. 

On  le  prépare  en  dissolvant  1'oxyrte  rte  cuivre  dans  l'acide  ehlor- 
hydrique ou  le  enivre  dans  l'eau  régale,  l.a  solution  verte,  conve- 
nablement concentrée,  l;ii>^<>  déposer  de  beaux  prismes  rhomboï- 
danx,  d'un  vert  bleuâtre,  et  renfermant  -J  équivalents  d'eau  de 
cristallisation. 

Le  chlorure  cuivrique  est  très-soluhlc  dans  l'eau  et  dans  l'alcool. 
Il  forme  avec  le  sel  ammoniac  un  chlorure  double,  crislallisable  eu 
heaux  octaèdres  bleus,  a  base  carrée,  qui  renferment 
CuCl,Aidra  +  2110. 

La  solution  de  ce  chlorure  double  est  employée  en  médecine 
(liqueur  de  K(rchlin).  On  emploie  aussi  le  chlorure  de  cuivre  am- 
moniacal, qu'on  obtient,  d'après  M.  Ranc,  en  dirigeant  un  courant 
de  gaz  ammoniac  dans  une  solution  chaude  et  saturée  de  chlo- 
rure cuivrique,  jusqu'à  ce  que  le  précipité  d'abord  formé  se  soit 

tient  de  petits  cristaux  bleu  foncé,  qui  sont  des  octaèdres  ou  des 
prismes  à  base  carrée  terminés  par  i  faiys  octaedriques. 
Ces  cristaux  renferment 


iAriP.CuCl  +  110  =  AztP.CuO  +  AtH*CI. 


siï.fate  m  cnvRE. 


Indépendamment  de  cette  combinaison,  le  chlorure  cuivrique  en 
forme  d'autres  avec  l'ammoniaque. 

SULFATE  de'  ccivrb,  sulfate  CUIVRIQUE. 
CuSO»  +  5110  =  SO>,CuO  -f  5  aq. 

Ce  beau  sel  était  connu  autrefois  sous  le  nom  de  vitriol  bleu,  de 
vitriol  de  Chypre,  de  couperose  bleue.  On  ne  le  prépare  point  ordi- 
nairement dans  les  laboratoires,  car  les  arts  en  fournissent  des 
quantités  considérables,  comme  produit  de  diverses  opérations 
industrielles.  11  résuiic  du  grillage  des  minerais  sulfures  du  cuivre 
et  du  sulfure  de  cuivre  artificiel,  de  l'action  de  l'air  et  de  l'eau 
sur  la  masse  grillée,  dont  on  extrait  ensuite  le  sulfate  de  cuivre 
par  lessivage.  Ainsi  obtenu,  le  sulfate  de  cuivre  renferme  souvent 
du  sulfate  (le  fer,  aveu  lequel  il  cristallise  (vitriol  de  Salzbourg). 

On  l'obtient  aussi  en  décomposai! I  par  le  cuivre  le  sulfate  d'ar- 
gent, qui  résulte  de  l'affinage  de  l'or  (traitement  par  l'acide  sul- 
furique  bouillant  d'un  alliage  d'or  et  d'argent  riche  en  argent). 

Enfla,  le  sulfate  de  cuivre  se  forme  lorsqu'on  chauffe  de  l'acide 
sulfuriquc  concentré  avec  du  cuivre  (il  se  dégage  de  l'acide  sulfu- 
reux), et  lorsqu'il:!  expose  à  l'air  du  cuivre  arrosé  d'acide  sulfuri- 
quc étendu. 

Pour  purifier  le  sulfate  de  cuivre  ferrugineux  du  commerce,  on 
le  dissout  dans  l'eau;  on  fait  bouillir  la  solution  avec  une  pelite 
quantité  d'acide  azotique,  pourperoxyder  le  fer,  puis  on  fait  bouil- 
lir la  liqueur  avec  un  excès  d'hydrate  cuivrique  qui  déplace  l'oxyde 
ferrique. 

Le  sulfate  de  cuivre  cristallise  en  parallélépipèdes  appartenant 
au  système  du  prisme  dissymétrique.  Les  cristaux  sont  d'un  beau 
hleu  et  possèdent  une  saveur  métallique,  slyptiquc  et  désagréable 
au  plus  haut  degré.  Us  renferment 

CuSO*  +  5110  =  S03,CuO  -f  5  aq. 

Exposés  Ù  l'air  sec,  ils  s'efQcurissent  a  la  surface.  Chauffés  i  100°, 
ils  perdent  1  équivalents  d'eau.  Le  cinquième  ne  se  dégage  que 
vers  243".  Le  sel  anhydre  est  blanc.  Mis  en  contact  avec  l'eau,  il 
s'y  combine  avec  dégagement  de  chaleur  et  redevient  bleu. 

Chauffé  à  la  chaleur  blanche,  le  sulfate  de  cuivre  se  décompose 
en  oxyde  de  cuivre,  acide  sulfureux  et  oxygène.  Les  cristaux  de 
sulfate  de  cuivre  se  dissolvent  dans  3,3  parties  d'eau  a  4°,  dans 
2,7  parties  d'eau  a  10°,  dans  0,53  partie  d'eau  a  100",  et  dans 
0,47  partie  d'eau  a  104°.  La  solution  est  d'un  beau  bleu. 
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Le  sulfate  do  cuivre  est  insoluble  dans  l'alcool.  Anhydre,  il  se 
dissout  dans  l'acide  su  1  fur i que  concentré  cl  forme  une  solution 

Lorsqu'on  ajoute  &  une  solution  de  sulfate  de  cuivre  un  excès 
d'acide  hypo phosphoreux  et  qu'on  chauffe  doucement,  il  se 
forme  un  précipité  brun,  qui  constiluc  lliydrure  de  cuivre  Cu'H 
(A.  Wurtz). 

Il  existe  divers  sulfates  de  cuivre  basiques.  On  en  trouve  un  dans 
la  nature,  a  l'état  de  brochantite.  11  renferme 
SOJ.iCuO  +  BHO. 

On  obtient  aussi  un  sulfate  de  cuivre  basique,  en  décomposant 
incomplètement,  par  la  potasse  caustique  ou  par  l'ammoniaque, 
une  solution  de  sulfate  de  cuivre.  Il  se  forme,  dans  ce  cas,  un  pré- 
cipité vert. 

Lorsqu'on  ajoute  à  une  solution  concentrée  de  sulfate  de  cuivre 
un  excès  d'ammoniaque,  et  qu'on  verse  avec  précaution  de  l'al- 
cool au-dessus  de  la  liqueur  bleue,  de  manière  à  ne  pas  mêler  les 
deux  couches,  l'inférieure  se  remplit  peu  h  peu  de  beaux  cristaux 
prismatiques  d'un  bleu  foncé  qui  constituent  le  sulfate  de  cuivré 
ammoniacal 

Soy.uO,2AïH»  +  HO. 
Le  sulfate  rte  cuivre  est  quelquefois  employé  a  l'intérieur  comme 
vomitif;  mais  on  y  a  surtout  recours  pour  l'usage  externe.  On  en 
fait  des  pommades,  des  collyres.  On  s'en  sert  même  comme  caus- 
tique. 

CARBONATES  OE  CUIVRE. 

Lorsqu'on  ajoute  une  solution  de  carbonate  de  soude  à  une  so- 
lution froide  de  sulfate  de  cuivre,  il  se  dégage  de  l'acide  carbo- 
nique et  il  se  forme  un  précipité  vert  bleuâtre;  ce  précipité  devient 
vert  par  le  lavage  à  l'eau  chaude.  Ou  le  désigne  sous  le  nom  de  vert 
minéral.  C'est  une  combinaison  de  carbonate  de  cuivre  et  d'hydrate 
de  cuivre  (carbonate  de  enivre  basique  hydraté).  Sa  composition 
est  exprimée  par  la  formule 

CO*,CuO  -f  CuO.HO. 

l'ni:  semblable  rumbiuaisi  m  existe  dans  la  nature  et  constitue  le 
minéral  qu'on  nomme  malachite.  Le  vert-de-gris  possède  une  com- 
position analogue  a  celle  de  la  malachite. 

On  trouve  dans  la  nature  un  autre  carbonate  de  cuivre  basique, 
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qu'on  désigne  sous  le  nom  tl'azurite  ou  de  bleu  de  montagne.  11 
cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  obliques,  d'un  beau  bleu.  Il 
renferme 

2C0ï,3Cu0,ho  =  s[coï,CuO]  +  Cuû.ho. 
ahsén1te  de  cu1ybe. 
Lorsqu'on  verse  une  solution  d'arsénilc  de  potasse  dans  une 
solution  bouillante  de  sulfate  de  cuivre,  on  obtient  un  précipité 
verl  d'arsénilc  de  cuivre.  Ce  composé  est  connu  sous  le  nom  de 
vert  de  Sclieele.  11  renferme  Asi  l'.iCuO.  Il  est  lié  s- vénéneux. 


Le  cuivre  forme  plusieurs  alliages  très-importants.  Le  la t ton  est 
un  alliage  de  cuivre  et  de  zinc,  renfermant  des  proportions  varia- 
bles de  ce  dernier  métal.  Le  zinc,  en  se  combinant  avec  le  cuivre, 
rend  la  couleur  de  celui-ci  plus  pille  cl  semblable,  pour  certaines 
proportions,  a  celle  de  l'or.  De  la  le  nom  de  cuivre  jaune,  d'or  de 
Manheim,  de  similor,  dcchrysocalc,  qu'on  donne  à  divers  alliages 
de  cette  nature.  Quelques-uns  de  ce;  alliai:, rcnl'crment,  en  outre, 
une  petite  proportion  d'étain  et  même  de  plomb.  Le  laiton  le  plus 
employé  renferme  environ  "de  cuivre  et  £  de  zinc.  Sa  densité  varie 
entre  8,-2  et  8,0. 

Le  bronze  ou  l'airain  constitue  un  alliage  de  cuivre  et  d'étain. 
Tandis  que  le  laiton  est  malléable  et  ductile,  le  bronze  est  au  con- 
traire cassant,  lorsqu'il  s'est  refroidi  lentement.  Mais,  chose  cu- 
rieuse, il  devient  malléable  par  la  trempe,  c'est-à-dire  lorsque, 
après  avoir  été  chauffé  au  rouge,  il  est  plongé  dans  l'eau  froide. 

La  proportion  d'étain  que  renferment  les  bronzes  est  variable, 
suivant  les  usages  auxquels  on  les  destine.  (Voir,  pour  la  composi- 
tion des  principales  espèces  de  bronze,  le  tableau  de  la  page  379.) 

Le  maiilechort,  dont  on  fait  des  couverts,  constitue  un  alliage 
de  50  parties  de  cuivre,  2.Ï  parties  de  zinc  et  2u  parties  de  nickel. 

Caractères  des  sels  de  cuivre.  —  Parmi  les  sels  cuivreux,  on  ne 
rencontre  guère  que  le  chlorure,  dont  nous  avons  indiqué  les  ca- 

Les  sels  cuivriques  sont  bleus  ou  verts. 

Leurs  solutions  précipitent  en  noir  par  l'hydrogène  sulfuré  et 
par  le  sulfhydratc  d'ammoniaque.  Le  précipité  de  sulfure  de  cuivre 
est  à  peu  près  insoluble  dans  le  sulthydiate  d'ammoniaque. 

Avec  la  potasse,  ces  solutions  donnent  un  précipité  blanc  bleuâ- 
tre, insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 
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Avec  l'ammoniaque,  elles  donnent,  un  précipité  blanc  bleuâtre 
qui  se  dissout  dans  un  excès  d'ammoniaque,  en  formant  une  belle 
liqueur  bleu  foncé  (eau  céleste). 

Avec  le  ferrocyanurc  de  potassium  (prussiate  de  potasse),  elles 
donnent  un  précipité  muge  brun  de;  ferrocyanure  de  cuivre. 

Lorsqu'on  plonge  dans  la  solution  d'un  sel  euivrique  une  lame 
de  fer,  celle-ci  se  recouvre  immédiatement  d'un  dépôt  de  cuivre 
métallique,  reconnaissable  a  sa  couleur  et  à  son  éclat.  Ce  carac- 
tère est  des  plus  sensibles.  Une  aiguille  que  l'on  plonge  dans  une 
liqueur  légèrement  acide  et  ne  renfermant  que  ~à  de  cuivre  se 
recouvre  d'une  pellicule  de  ce  métal. 

ACTION  DES  PHÉPARATIOKS  CUIHIIOUES  SLR,  L'ÉCONOMIE. 

Tout  le  monde  connaît  l'action  vénéneuse  qu'exercent  les  pré- 
parations cuivriques;  seul  le  cuivre  métallique  n'est  pas  toxique, 
quand  il  est  pur  et  que  sa  surface  n'est  pas  oxydée  partiellement. 

Le  cuivre  étant  un  métal  irès-empWé  cl  très-répandu,  ses  di- 

Stypliquect  la  coloration  bleuâtre  qu'il  eu  m  muni  que  aux  aliments 
rendent  assez  difficiles  les  empoisonnements  par  homicide,  dont 
les  exemples  pourtant  ne  sont  pas  rares.  Les  cas  les  plus  fréquents 
d'intoxication  sont  ceux  qui  sont  déterminés  accidentellement  par 
l'ingestion  d'alimcnls  préparés  dans  des  vases  de  cuivre.  Ces  vases 
sont  quelquefois  rongés  par  du  vert-de-gris;  souvent  ils  sont  mal 

se  dissout  dans  des  liqueurs  acides,  au  contact  de  l'air.  Il  est  à  re- 
marquer que  les  confiseurs  emploient  impunément  des  vases  de 
cuivre,  pourvu  qu'ils  soient  bien  propres  et  brillants,  pour  la  cuis- 
son des  sirops.  Celle  circonstance  tient  a  ce  que  le  cuivre  ne  peut 
point  se  dissoudre  dans  une  liqueur  renfermant  du  sucre,  car  ce 
dernier  corps  réduit  les  sels  cuivriques  (page  602). 

Il  est  arrivé  quelquefois  que  des  boulions  aient  été  colorés  par 
du  vert  de  Scheele  ou  du  vert  de  Scbweinfurt  (page  318),  prépara- 
lions  très -toxique  s. 

Certaines  espèces  de  thé  vert  sont  colorées  par  du  carbonate  de 
cuivre  :  oo  doit  les  rejeter  de  la  consommation.  Ajoutons  qu'on 
trouve  du  cuivre  accidentellement,  dans  certains  médicaments, 
comme  la  pulpe  de  tamarin. 

On  a  mêlé  quelquefois  du  sulfate  de  cuivre  à  des  farines  ava- 
riées :  il  en  est  résulté  que  le  pain  que  l'on  a  fabriqué  avec  de  telles 
farines  renfermait  une  préparation  toxique,  et  a  donné  lieu  à  des 
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accidents.  Comme  on  fait  aussi  usage  du  sulfate  de  cuivre  pour  le 
chaulage  du  blé,  il  arrive  souvent  que  le  pain  renferme  des  traces 
de  cuivre,  mai-  si  minimes,  (ju'il  n'en  résulte  aucun  effet  fâcheux. 
On  en  a  signalé  (les  traces  non-seulement  dans  ia  farine,  maïs 
encore  dans  la  viande,  dans  les  œufs,  dans  le  fromage  (Odling, 
Dupré).  Ce  cuivre  passe  dans  l'économie  :  on  en  rencontre  des 
traces  dans  le  canal  intestinal,  dans  le  foie,  dans  les  reins. 

On  a  constaté  que  l'ingestion  de  30  a  10  centigrammes  de  sul- 
fate ou  d'acétate  de  cuivre  peut  mettre,  dans  certains  cas,  la  vie 
en  danger.  11  est  vrai  que,  dans  d'autres  cas,  des  doses  beaucoup 
plus  fortes  (15  à  30  grammes)  n'ont  pas  occasionné  la  mort,  la 
plus  grande  partie  du  poison  ayant  été  rejetée  par  les  vomisse- 
ments. 

Les  préparations  de  cuivre  doivent  être  rangées  clans  la  classe 
des  poisons  hyposlhénisants  (Tardieu),  légèrement  corrosifs. 
L'empoisonnement  peut  être  aigu  ou  chronique. 

L'empoisonnement  aifru  est  ordinairement  déterminé  par  un  sel 
de  cuivre  tel  que  l'acétate,  le  carbonate,  le  sulfate.  Ces  sub- 
sUnres  rnllammenl  h1  lulie  digestif  et  peuvent  même  le.  convide!1 
et  le  perforer.  Absorbées  et  portées  dans  tous  les  organes,  elles 
exercent  une  action  consécutive  sur  le  système  nerveux  et  sur  le 
cenur. 

Les  ouvriers  qui  manient  habituellement  le  cuivre  et  ses  prépa- 
rations, et  qui  absorbent  journellement  des  particules  cuivreuses, 
sont  exposés  à  un  empoisonnement  chronique,  qui  est  plus  rare  et 
moins  redoutable  que  l'empoisonnement  ehninique  par  le  plomb. 

La  colique  de  cuivre  a  élé  confondue  quelquefois  avec  les  coliques 
saturnines;  elle  est  accompagnée  de  vomissements  bilieux,  et 
constamment  de  diarrhée.  La  marche  de  cette  alfection  est  géné- 
ralement eourle  et  relativement  bénigne. 

On  a  conseillé,  comme  l  ontrepni^un;-  des  préparations  cuivri- 
qui-s,  l'eau  .ïtliunimeiiM'  -;  blanc  d'rruf  délayé  dans  l'i  an)  qui  forme, 
avec  l'oxyde  de  cuivre,  un  albuminate  insoluble,  le.  lait,  qui  agit  a 
la  fois  par  la  caséine,  corps  alhuminoide  qui  précipite  i'osyde  de 
cuivre,  et  ]iar  le  sucre  île  lait,  qui  le  réduil;  le  surre,  le  sucre 
de  fiuits  (glucose!,  qui  agissent  en  réduisant  l'uxjuV  luivriqiic; 
cnlln  la  limaille  de  zinc  (Dumas),  la  limaille  de  ter  (Payen),  le  fer 
réduit  par  l'hydrique  (linuebanial).  qui  déi  (imposent  les  prépa- 
rations cuivriques  en  mettant  lo  cuivre  eu  liberté. 
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e  était  connu  ilans  l'antiquité.  Pline  mentionne  ses 
propriétés  toxiques.  Les  Arabes  l'ont  employé  dans  le  traitement 
des  maladies  de  la  peau. 
C'est  le  seul  métal  liquide  a  la  température  ordinaire. 
On  le  rencontre  à  l'État  natif,  mais  surtout  à  l'état  de  combinai- 
son avec  le  soufre.  Le  sulfure  de  mercure  ou  cinabre  naturel  con- 
stitue le  principal  minerai  de  mercure.  On  le  trouve  dans  diffé- 
rentes localités  de  l'Ktirnpc  et  de  l'Amérique,  principalement  à 
Almaden  en  Kspayne,  à  Idna  en  Illvrie,  ;ï  Suinl-Jusé  en  Californie. 
Ce  dernier  gisement  parait  Pire  le  plus  important;  car  la  mine  de 
Saint-José  fournit,  dit-on,  annuellement  10,000  quintaux  métri- 
ques de  mercure. 

Le  traitement  de  ces  minerais  est  tres-simplo.  11  consiste,  a.  Al- 
maden et  a  Idria,  a  grillée  le  sulfure  daus  des  fours  particuliers,  et 
au  milieu  d'un  courant  d'air.  Le  soufre  s'oxyde  et  passe  a  l'état 
d'acide  sulfureux.  Le  mercure  devient  libre.  Les  fours  dans  les- 
quels se  fait  celle  opération  sont  prismatiques;  une  voûte  percée 
de  trous  les  sépare  en  deux  étapes.  L'étage  inférieur  est  le  foyer; 

dans  l'étage  supérieur,  on  dispose  le  minerai  au-dessus  île  la  voûte 

en  A  It  (fig.  'M)  ;  les  vapeurs  mercuriellcs  et  les  gaz  de  la  combustion 
sortent  par  la  partie  supérieure  du  fourneau  et  sont  conduits  soit 
dans  une  série  de  chambres  de  condensation  C,  C,  C  (Idria)  (/ij.!)7). 


soit  dans  de  longues  rangées  d'allonges  a,  à,  c  (aludelles)  {fig.  98 
où  la  plus  grande  partie  des  vapeurs  mcrcurielles  se  condense,  i 
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<|ui  aboutissent  a  une  chambre  C  (Almaden)  où  la  condensation 
s'achève. 


Dans  d'autres  localités,  on  réduit  le  cinabre  par  le  fer  ou  par  la 
ehaux.  Le  mercure  devient  libre,  et  il  se  forme  soit  du  sulfure  de 
fer,  soit  un  mélange  de  sulfure  de  calcium  et  de  sulfate  de  chaux. 

Un  exploite,  dans  le  duché  de  Deux-Ponts,  des  minerais  de 
mercure  formés  par  des  mélanges  de  cinabre  et  de  calcaire.  11 
suffit  do  les  calciner  dans  des  cornues  en  lerre,  pour  que  le  mer- 
cure devienne  libre;  on  le  reçoit  dans  des  récipients  dans  lesquels 
ou  a  placé  une  certaine  quantité  d'eau. 

Le  mercure  qui  est  recueilli,  dans  ces  diverses  opérations,  est 
finalement  liltré  â  travers  des  toiles  de  coutil  ou  des  peaux  de  cha- 
mois. On  le  transporte  ordinairement  dans  des  bouteilles  en  fer 
forgé. 

Le  mercure  du  commerce  est  presque  toujours  allié  a  de  petites 
quantités  d'autres  métaux,  tels  que  le  plomb,  l'étain,  le  cuivre,  le 
bismuth.  A  l'état  impur,  le  métal  ne  présente  pas  une  surface 
aussi  brillante  que  lorsqu'il  est  pur.  De  plus,  il  ne  coule  pas  aussi 
facilement,  et  ses  gouttelettes  s'allongent  en  pointe  :  il  fait  la 
queue,  comme  on  dit,  et  laisse  une  trace  derrière  lui.  On  le  pu- 
rifie souvent  par  distillation,  dans  des  cornues  de  verre  ou  de  fonte, 
et  on  recommande  d'introduire  dans  la  cornue  de  la  tournure  de 
fer  avec  le  mercure  impur.  Celte  opération  exige  quelques  pré- 
cautions. Si  l'on  engage  le  col  de  la  cornue  dans  un  récipient,  il 
faut  avoir  soin  d'introduire  de  l'eau  dans  ce  dernier,  de  manière 
que  le  niveau  du  liquide  arrive  à  la  hauteur  du  bec  de  la  cornue, 
mais  ne  le  dépasse  jamais.  On  peut  aussi  enrouler  et  fixer  autour 
du  bec  de  la  cornue  un  linge  en  plusieurs  doubles,  et  faire  plonger 
ce  linge  dans  l'eau,  de  manière  que  l'extrémité  do  la  cornue  soit 
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au-dessus  du  niveau  du  liquide.  Le  linpc  forme  une  sorte  d'al- 
longe, qui  livre  passage  au  mercure  condensé  et  le  conduit  dans 
l'eau,  niais  qui  tic  s'oppose  pas  à  la  rentrée  de  l'air  par  les  pires 
du  tissu,  lorsque,  par  suite  d'un  relïoidissemenl  brusque,  il  y  a 
condensation  des  vapeurs  meivui'ielles  dans  l'intérieur  de  l'appa- 
reil, et,  par  conséquent,  diminution  de  la  pression.  On  conçoit 
que  celte  disposition  puisse  empêcher  r.-ih>iu'plion  et  l'entrée  de 
l'eau  dans  la  cornue,  accident  qui  pourrait  donner  lieu  a  la  rup- 
ture de  l'appareil  et  même  a  une  explosion  dangereuse. 

l,r  iiii'iriivi'  (iisliNé  peut  encore  relenir  qm'li jm-s  i races  de  mé- 
taux étrangers,  principalement  du  bismuth.  11  est  donc  préférable 
de  le  purifier  par  la  voie  humide,  en  profilant  de  relie  circonstance 
que  les  métaux  étrangers  sont  plus  oxydables  que  le  mercure  lui- 
même.  Parmi  les  méthodes  qui  uni  élé  proposées  à  cet  elfct,  nous 
citerons  les  deux  suivantes,  qui  nous  paraissent  préférables. 

On  fait  digérer  le  mercure  pendant  quelques  jours  avec  le  tren- 
tième de  son  poids,  environ,  d'acide  azotique  du  commerce,  étendu 
de  son  poids  d'eau;  on  décante  ensuite  la  liqueur  aqueuse  el  on 
lave  le  mercure,  d'abord  a  l'eau  chaude  acidulée  d'.ieide  azotique, 
puis  à  l'eau  pure,  et  on  le  Tait  sécher. 

On  peut  aussi  faire  digérer  et  agiter  le  mercure  avec  une  solu- 
tion concentrée  de  perchlorurc  de  fer,  dont  on  emploie  environ 
une  partie  pour  2:;  à  :i0  parties  de  mercure.  Les  métaux  étrangers 
se  transforment  eu  chlorures,  par  suite  de  la  réduction  du  chlo- 
rure ferrique  en  chlorure  ferreux.  Au  bout  de  quelques  jours,  on 
décante  el  on  lave  le  mercure  a,  l'eau  acidulée  d'acide  chlorhydri- 
que,  puis  a  l'eau  pure. 

Un  bon  procédé  pour  préparer  du  mercure  parfaitement  pur 
consiste  à  distiller  du  cinabre  avec  la  moitié  de  son  poids  de 
limaille  de  Ter. 

Propriétés  du  mercure.  —  Le  mercure  est -un  métal  liquide  à  la 
température  ordinaire.  Sa  surface  est  brillante  et  d'un  blanc  d'ar- 
gent. A  —  40°  il  se  solidifie.  A  l'état  solide,  il  est  malléable  cl  pré- 
senta une  densité  de  14,4-  La  densilé  du  mercure  liquide  est  égale 
à  13,5%.  Il  bout  à  330°  du  thermomètre  a  air.  Sa  vapeur  est  inco- 
lore et  présente  une  densité  de  li,'J7G.  Elle  possède  une  tension 

sensible,  ([unique  tiv.— l'ai blc,  à  la  température  ni  dinaire.  CC  que 

démonlrc  l'expérience  suivante,  due  à.  M.  Faraday.  Lorsque,  dans 
un  flacon  renfermant  du  mercure,  on  suspend  une  lame  d'or  a  une 
petite  distance  de  la  surface  du  mêlai,  on  la  voit  blanchir  au  bout 
d'un  certain  temps,  preuve  que  le  mercure  s'est  volatilisé  lenie- 
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ment  à  la  température  ordinaire,  de  manière  à  arriver  au  contact 
de  l'or  qu'il  a  amalgamé. 

Le  mercure  pur  ne  s'altère  pas  à  la  température  ordinaire  au 
contact  de  l'air.  Lorsqu'on  agite  avec  de  l'air  une  petite  quantité 
de  mercure,  le  métal  se  divise  et  l'orme,  suri  dut  lorsqu'il  n'est  pas 
entièrement  pur,  une  poudre  grise  qui  était  autrefois  employée  en 
médecine  (aelhiops  per  se).  C'est  du  mercure  très-divisé.  On  peut 
diviser, le  mercure  par  l'intermédiaire  de  corps  solides  ou  mous, 
en  le  triturant  avec  de  la  magnésie,  du  sucre,  de  la  crème  de 
tartre,  de  l'axonge.  Dans  ce  cas,  le  mercure  s'éteint,  comme  on 
dit,  dans  le  corps  employé  comme  intermède. 

A  300"  le  mercure  absorbe  lentement  l'oxygène.  11  se  combine 
directement  avec  le  soufre,  le  chlore,  le  brome,  l'iode. 

Le  mercure  est  insoluble  dans  l'eau;  pondant,  lorsqu'on  le  fait 
bouillir  pendant  quelques  heures  avec  de  l'eau,  celle-ci  en  dissout 
line  petite  quantité  el  acquiert  quelques  propriétés  thérapeutiques. 

On  administrait  autrefois  l'eau  mercurielle.  comme  vermifuge,  (in 
admet  que  cette  eau  constitue  une  solution  d'une  très-pelite  quan- 
tité de  mercure  dans  l'eau.  Peut-être  le  métal  y  est-il  simplement 
tenu  en  suspension  sous  forme  de  particules  Imp  ténues  pour  pou- 
voir troubler  la  transparence  du  liquide,  lin  a  remarqué  que  l'eau 
mcrcurielle  préparée  avec  l'eau  commune  renferme  plus  de  mer- 
cure que  celle  qui  est  préparée  avec  l'eau  pure.  Dans  ce  cas,  sans 
doute,  le  mercure  se  dissout  en  petite  quantité,  sous  l'influence 
des  chlorures  que  renferme  l'eau  ordinaire  et  qui  le  transforment 
en  chlorure. 

Le  mercure  métallique  est  fréquemment  employé  eu  médecine. 
Les  préparations  les  plus  usitées,  pour  l'usage  externe,  sont  l'on- 
guent napolitain  ou  onguent  mcrcuriel  double  (une  pactic  de  mer- 
cure éteinte  dans  une  partie  d'axonge),  l'onguent  gris  (onguent 
napolitain  une  partie,  axonge  n  parties),  l'emplâtre  de  Vigo,  etc. 
On  donne  aussi  le  mercure  métallique  à  l'intérieur,  après  l'avoir 
éleint  et  divisé  dans  diverses  substances ,  sous  forme  de  la- 
blelles,  de  pilules,  etc. 

OXÏDE  MERCUHEUK, 

Hg!0. 

On  le  prépare  en  précipitant  l'azotate  mercureux  ou  en  faisant 
digérer  le  calomel  (chlorure  mercureux)  avec  un  excès  de  potasse 
ou  de  soude  caustique.  On  obtient  une  poudre  noire  qu'il  faut 
laver  et  sécher  à  l'abri  de  la  lumière. 


61+  OXYDE  HERCURtQUE, 

L'oxyde  mercureux  est  noir.  II  est  très-instable.  Par  l'action  de 
la  lumière  ou  par  celle  d'ime  température  Mip/'i'ii'iu-e  à  100°,  il  se 
dédouble  en  oxyde  merenrique  cl  en  mercure  métallique.  11  est 
insoluble  dans  l'eau.  Traité  par  l'acide  chlorhydrique,  il  se  con- 
vertit en  un  précipité  blanc  de  chlorure  mercureux,  en  même 
temps  qu'il  se  forme  de  l'eau.  Celle  dernière  réaction  Fait  voir  que 
l'oxyde  mercureux  est  un  composé  défini. 

Veau  phagédenique  noire,  aujourd'hui  inusitée,  renfermait  do 
l'oxyde  mercureux.  On  l'obtenait  en  traitant  lecalomclpar  l'eau  de 
chaux. 

OXÏDE  MERCimiOUE. 

On  préparc  cet  oxyde  en  décomposant  l'azotate  mercurique  ou 
l'azotate  mercureux  par  une  chaleur  modérée.  L'acide  azotique  se 
dégage  en  se  décomposa  ni,  et  il  reste  de  l'oxyde  mercurique.  Dans 
le  cas  où  l'on  emploie  l'azotate  mercureux,  l'oxyde  mercureux  est 
suroxydé  par  l'nsi-gèni!  île  l'acide  azotique.  On  introduit  la  matière 
dans  un  malras  de  verre  qu'on  chaulle  jîrailiiellcmrnt,  au  bain  de 
sable,  jusqu'à  rr  que  tout  dégagement  de  vapeurs  rouges  ait  cessé. 
Si  le  feu  a  été  bien  conduit,  l'oxyde  de  mercure  résultant  de  celle 
opération  se  présente  sous  la  forme  d'une  poudre  ronge,  grenue  et 
cristalline. 

Un  second  procédé  de  préparation  de  l'oxyde  mercurique  con- 
siste à  décomposer  par  la  potasse  la  solution  de  l'azotate  mercu- 
rique ou  du  sublimé  eon'nsif.  Ou  obtient  un  précipité  jaune,  formé 
par  de  l'oxyde  mercurique  anhydre.  On  le  recueille  sur  un  filtre, 
on  Je  lave  et  on  le  sèche. 

L'oxyde  mercurique  préparé  par  la  voie  sèche  conslitue  une 
poudre  d'un  rouge  brique.  H  est  cristallin.  Réduit  en  poudre  fine, 
il  possède  mu'  teinte  jointe  orangé.  Lorsqu'on  le  chaulle,  ii  prend 
une  couleur  rouge  de  cinabre,  puis  rouge  noir.  L'oxyde  obtenu 
par  voie  de  précipitation  constitue  une  puudre  amorphe  d'un  jaune 
foncé. 

Exposé  a  la  lumière  solaire,  il  se  colore  lentement  eu  noir  par 
suite  d'une  décomposition  superficielle.  Au-dessus  de  400°  il  se  dé- 
compose en  oxygène  et  en  mercure,  qui  se  volatilise.  Dans  le  cas 
où  l'oxyde  de  mercure  est  pur,  il  ne  reste  donc  rien  dans  la  cor- 
nue où  se  hit  cette  décomposition;  dans  le  cas  où  il  est  mélangé 
avec  du  minium  ou  de  l'ocre,  il  reste  un  résidu. 

L'oxyde  de  mercure  est  un  oxydant  énergique  qui  est  réduit 
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par  «ne  l'ouïe  de  corps  avides  d'oxygène.  Avec  le  phosphore  il  dé- 
tone, sous  le  choc  du  marteau. 

Mi'lan^i''  avec  du  smifrc  il  chauffé  dans  une  cornue,  i!  produit 
de  même  une  violente  explosion.  L'acide  sulfureux  en  excès  le 
réduit  a  chaud  en  mercure,  cl  passe  a  l'état  d'acide  sulfurique. 

L'oxyde  mereurique  jaune  est  attaqué  plus  facilement  que 
l'oxyde  ronge  cristallin  par  certains  réactifs,  tels  que  le  chlore,  par 
exemple  {page  115!)).  Il  se  combine  a  la  température  ordinaire  avec 
l'acide  oxalique  pour  former  un  oxalalc  basique,  tandis  que  l'oxyde 
rouge  ne  s'y  combine  point.  Os  différences  tiennent  sans  doute  il 
l'étal  de  division  de  l'oxyde  jaune. 

Lorsqu'on  traite  l'oxyde  ineiruiique  jaune  par  un  grand  excès 
d'ammoniaque  liquide,  on  obtient  une  poudre  jaune  qui,  conve- 
nablement lavée  et  scellée,  constitue  une  combinaison  particulière 
d'oxyde  mereurique,  d'ammoniaque  et  d*eau.  Cette  combinaison 
joue  ie  rôle  d'une  base  puissante,  à  laquelle  ou  a  donné  le  nom 
d'oxyde  ammonio-meieiu  ique.  Elle  renferme  il[jjll,AzH3-j-2H0; 
(Millon).  On  exprime  oi'dinaiuimriil  sa  constitution  par  la  formule 


En  effet,  lorsqu'on  la  chauffe  a  130°,  elie  perd  3IIO  et  il  reste  le 
corps  anhydre  3Hj;0, AzHelP,  qui  représente  3  molécules  d'oxyde 
mereurique  combinées  à  de  l'amidure  de  mercure,  c'est-à-dire  à 
de  l'ammoniaque,  dans  laquelle  i  atome  d'hydrogène  est  remplacé 


L'oxyde  anmioiiiii-menuiriqn.'  esl  une  base  puissante  qui  al  tire 
l'acide  carbonique  de  l'air  et  qui  forme  des  sels  définis  avec  les 
acides. 

L'oxyde  nhaviniqnc  esl  employé  en  médecine,  fin  le  prescrit 
en  pommade  contre  les  maladies  des  yeux.  Suspendu  dans  l'eau, 
il  constitue  Veau  phagédénii/ue  jaune,  qu'on  obtient  en  décompo- 
sant une  solution  de  sublimé  corrosif  par  l'eau  de  chaux. 


Ce  corps,  qui  correspond  h  l'oxyde  mercureux,  prend  naissance 
lorsqu'on  dirige  un  courant  de  paz  sul l'hydrique  dans  une  solution 
d'un  sel  mercureux.  C'est  un  précipilé  noir  peu  stable  et  qui,  par 
une  douce  chaleur  et  même  par  l'ébullilion  du  liquide  au  sein  du- 
quel il  s'est  formé,  se  convertit  en  mercure  métallique  et  eu  sul- 
fure mereurique.  Il  est  peu  important. 


Ml^fl.A/HjjHi  4-  MO. 
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6IB  SULFURE  MERCUHIQUE. 

SULFURE  MEBCORIQOK. 
HgS. 

Le  sulfure  mercurique  constitue  le  cinabre.  On  le  trouve  dans  la 
nature,  !e  plus  snuveni  sous  l'nrnie  de  masses  compactes,  quelque- 
fois en  cristaux  rondes  transparents  et  dérivant  d'un  rhomboèdre 
de  71".  On  fabrique  le  cinabre,  en  grand,  en  combinant  directement 
le  soufre  avec  le  mercure.  Cette  combinaison  s'accomplit  fila  tem- 
pérature ordinaire,  et  par  la  seule  trituration  des  corps  mis  en 
présence,  dans  le  rapport  approché  di  s  équivalents  (KM)  parties  de 
mercure  et  18  parties  de  suufre).  On  obtient  ainsi  un  sulfure  noir 
que  l'on  sublime  dans  des  vases  de  fonte. 

Le  cinabre,  préparé  par  sublimation,  se  présente  sous  forme  de 
masses  d'un  rouge  foncé  a  texture  fibreuse  et  cristalline.  Chauffé 
à  230°,  il  prend  une  couleur  brune  ;  il  redevient  rouge  par  le  refroi- 
dissement. Sa  densité  est  égale  à  8,424.  Porté  à  une  température 
élevée,  il  se  volatilise,  sans  fondre,  sous  la  pression  ordinaire.  Il 
donne  une  vapeur  d'un  jaune  brun,  dont  la  densité  csl  <\i;ale  à  ri,  4. 
Chauffé  1  l'air,  le  cinabre  brille  avec  une  flamme  bleue  cl  donne  du 
gaz  sulfureux  et  du  mercure  métallique.  Projeté  en  poudre  fine 
dans  du  chlore,  il  s'enflamme  el  se  transforme  en  chlorure  de 
soufre  et  en  chlorure  de  mercure.  L'aeide  sulfuriqne  bouillant  le 
décompose,  avec  formation  de  jui?.  sulfureux  et  de  sulfate.  L'acide 
azotique  l'attaque  à  peine,  même  à  la  température  de  l'ébullilion. 
L'eau  régale  le  convertit  en  chlorure  solublc  et  en  soufre,  qui 
peut  s'oiyder  partiellement.  Le  fer,  l'élain,  l'antimoine  el  d'autres 
métaux  le  décomposent  à  chaud,  en  lui  enlevant  le  soufre.  Chauffé 
avec  des  alcalis  ou  des  carbonates  alcalins  le  cinabre  abandonne 
du  mercure,  et  il  se  forme  un  mélange  de  sulfate  el  de  sulfure  al- 
calins. 

L'êtkiops  minéral  est  du  sulfure  de  mercure  noir  mélangé  avec 
un  excès  de  soufre.  On  le  prépare  en  triturant,  dans  un  mortier, 
1  partie  de  mercure  avec  2  pal  lies  de  (leurs  de  soufre  lavées,  jus- 
qu'à ce  que  le  mélange  ait  pris  une  couleur  noirâtre.  Lorsqu'on 
conserve  cette  préparation,  elle  noircit  davantage  par  suite  de  ia 
combinaison  de  tout  le  mercure  avec  du  soufre. 

Le  vermillon  est  du  sulfure  de  mercure  rouge  trés-divisé.  pré- 
paré par  voie  humide.  Pour  l'obtenir,  on  fait  agir  les  polysulfnres 
alcalins  sur  le  sulfure  noir.  On  opère  comme  il  suit  :  on  triture 
pendant  quelques  heures,  dans  un  mortier,  300  parties  de  mer- 
cure, 444  parties  de  fleurs  de  soufre,  et  on  ajoute  à  l'étliiops  ainsi 
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formé  13  parties  de  potasse  et  iOO  parties  d'eau.  On  maintient  ce 
mélange  à  une  température  de  43"  environ,  en  le  triturant  avec  un 
pilon,  d'abord  continuellement,  ensuite  de  temps  en  temps.  On 
voit  alors  le  précipité  noir  rougir;  dès  qu'il  a  acquis  la  belle 
nuance  écarlate  du  vermillon,  on  le  lave  rapidement  à  l'eau  chaude, 
puis  on  le  sèche. 

Lorsqu'on  dirige  dans  une  solution  mercurique  un  courant 
d'hydrogène  sulfuré,  jusqu'à  ce  que  la  liqueur  en  soit  saturée,  on 
obtient  un  précipité  unir  de  sulfure  de  mercure  ÎL'S.  Dans  les  pre- 
miers instants  de  la  réaclion,  ce  précipité  est  blanc,  puis  il  devient 
jaune  et  noircit  enfin.  Gela  tient  à  cette  circonstance  que  le  sul- 
fure d'abord  formé  se  combine  avec  l'excès  de  sel  mercurique 
pour  former  des  composés  doubles.  Ainsi,  avec  le  sulfate  mercu- 
rique, on  obtient  le  composé  HgSO1  -f-  2HgS;  l'azotate  donne 
le  corps  HgAzO"  ■+-  2HgS,  et  le  sublimé  corrosif  la  combinaison 
HgCl  +  2HgS. 

Le  sulfure  de  mercure  est  rarement  employé  pour  l'usage  in- 
terne. Ou  a  administré  quelquefois  l'éthiops  minéral  comme  vermi- 
fuge. Pour  l'usage  externe,  on  prescrit  le  cinabre  contre  certaines 
maladies  de  la  peau  et  contre  les  ad'eclious  vénériennes.  On  l'em- 
ploie principalement  en  fumigations. 

CHLORURE  MERCL'REUX. 

Hg*a. 

Ce  composé  est  tris-usité  en  médecine.  On  le  désigne  souvent 
sous  le  nom  de  protochlorure  de  mercure,  de  calomel  ou  de  mer- 
cure doux  '.  Il  a  été  mentionné  pour  la  première  fois  au  commen- 
cement du  xvti1  siècle,  par  Béguin,  et  un  an  plus  tard  par  Oswald 
Croll.  On  le  trouve  dans  la  nature. 

On  peut  le  préparer  par  divers  procédés,  soit  par  la  voie  sèche, 
soit  par  la  voie  humide. 

1.  On  introduit  dans  de  grands  matras  de  verre  â  fond  plat, 
placés  sur  un  bain  de  sable,  un  mélange  intime  de  sulfate  mercu- 
reux  et  de  sel  marin,  et  on  chaude  de  manière  a  sublimer  le  calo- 
mel. Comme  la  préparation  du  sulfate  mereureux  présente  quelques 
difficultés,  Hanche  a  conseillé  d'éteindre  du  mercure  dans  du  sul- 
fate mercurique,  de  manière  a  convertir  celui-ci  en  sulfate  mercu- 

1.  Il  porte,  ilins  les  aii.ii  iiiut  [i!  ai-maiiapVf,  une  foule  d'autres  nomi,  leli  que- 
Mijilritfjijruw  murialitum  tuegrlulalum,  llij'liwyyruin  iiiiiriutknm  mile,  Panacea 
mavurialis,  âyuitaal&a  mttlgata  t.  cœfMfff,  Mtntna  melaihrum,  Dracomili- 
galui,  Fi Ii us  Hojae. 
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reux,  et  de  chauffer  ensuite  te  dernier  avrc  du  sel  mnrin.  On  prend 
M  parties  de  mercure,  on  les  transforme  en  sulfate  mercurique 
(voir  plus  loin)  cl  on  triture  ce.  sel  arec  une  petite  quantité  d'eau  Cl 
avec  il  parties  do  mercure;  après  avoir  fail  sécher  le  produit,  on 
le  mélange  avec  10  parlies  de  sel  marin  et  on  sublime. 

Dans  celle  opération,  le  chlorure  mercurcux  se  forme  par  double 
décomposition 

Hc*SO*  +  NaCl  =  llg°-Cl  +  NnSO'. 

2.  On  convertit  le  chlorure  mercurique  en  calomel  à  l'aide  du 
mercure  métallique. 

Pour  cela,  on  broie  4  parlies  de  sublimé  corrosif  (chlorure  mer- 
curique) dans  un  mortier  île  bois,  avec  une  petite  quantité  d'eau  et 
avec  3  parties  de  mercure  métallique.  On  triture  le  tout  jusqu'à 
ce  que  le  mercure  soit  tout  à  fait  éteint,  et  on  sublime  ensuite 
dans  des  matras  de  verre.  Dans  ces  rond i lions  le  calomel  se  forme 
en  vertu  de  la  réaction  suivante 

HgCl  +  Hg  =  Hg*Cl. 
Le  mercure  doux,  préparé  par  les  procédés  qui  viennent  d'être 
indiqués,  est  en  masses  compactes  cl  cristallines.  On  le  pulvérise 
pour  l'usage,  et  on  le  lave  avec  soin;  car  il  contient  souvent  de 
petites  quantités  de  sublimé.  Mais,  quelle  que  soit  la  finesse  de  la 
pondre,  il  n'est  jamais  aussi  aelif  que  cette  espèce  de  fleur  de  ca- 
luniel,  ulileiiue  par  la  condensation  de  la  vapeur  même  du  chlo- 
rure mcreureiix,  dans  un  espace  suffisamment  grand.  I.e  produit 
obtenu  de  la  sorte  porte  le  nom  de  calomel  à  la  vapeur,  et  est  gé- 
néralement usité  aujourd'hui.  Pour  le  préparer,  on  chauffe  du  ca- 
lomel (environ  10  kilog.)  dans  un  tube  en  terre  placé  horizontale- 
ment dans  un  fourneau  allongé,  et  dont  l'extrémité  ouverte  pénétre 
dans  la  paroi  d'un  récipient  en  grès,  I, a  vapeur  de  calomel  arrive 
dans  ce  récipient,  où  elle  se  condense,  non  contre  la  paroi,  mais 
au  milieu  d'une  grande  masse  d'air.  Ainsi  le  calomel,  passant 
brusquement  de  l'étal  gazeux  a  l'étal  solide,  se  réduil  en  poudre 
impalpable,  dans  des  tiivopslam'es  analogues  à  celles  où  se  forme 
la  fleur  de  soufre  (Soubeiran).  Ii  doit  être  lavé  avec  soin  a  l'eau 
chaude. 

3.  Lorsqu'on  ajoute  de  l'acide  chlnrhydriquc  a  une  solution 
d'azotate  mercureux,  il  se  forme  un  précipité  blanc  caillebollé, 
qu'on  lave  avec  soin  et  qu'on  fait  sécher.  Le  chlorure  mercureus 


DigiiizKi  0/  Google 


CHLORURE  MEHCrilT-lIX. 


ainsi  obtenu  porte  quelquefois  le  nom  précipité  blanc.  Il  est  plus 
actif  que  le  mercure  doux  a  la  vapeur,  parce  qu'il  est  plus  divisé. 
Généralement  on  le  réserve  pour  l'usage  chirurgical. 

Propriétés  du  calomel.  —  Le  calomel  préparé  par  .sublimation  se 
présente  sous  la  forme  de  masses  lieuses,  fibreuses,  cristallines, 
légèrement  translucides,  présentant  d'un  coté  une  surface  lisse,  cl 
de  l'autre  les  aspérités  que  forment  les  pointcmcnls  des  cristaux. 
Exposé  ù  la  lumière,  il  devient  jaune  et  même  gris  ,'i  la  longue,  par 
suite  d'une  décomposition  partielle.  De  la,  l'indication  de  le  con- 
server dans  des  vases  opaques,  Sa  densilé  est  égale  à  7,17.  La  den- 
sité de  sa  vapeur  a  été  trouvée  égale  a  H.lt.'i  (Milscherlioh).  Il  fond 
et  se  volatilise  à  peu  prés  à  la  même  température.  Lentement  su- 
blimé, il  cristallise  en  prismes  a  base  carrée. 

Le  calomel  est  insoluble  dans  l'eau.  Une  solution  de  I  partie 
d'acide  chlorhydriquc  dans  230,000  parties  d'eau  est  encore  sen- 
siblement troublée  par  l'azotate  mtTrurcux,  Soumis  ù  une  ébulli- 
tion  longtemps  prolongée,  avec  une  grande  quantité  il'eau,  le  chlo- 
rure morenreux  cède  ii  celle-ci  une  petite  quantité  rie  chlonirc 
mercurique,  et  il  reste  une  quantité  correspondante  de  mercure 
métallique  [l'aprés  M.  Guïbourt,  l'oxygène  dissous  dans  l'eau  se- 
rait absorbé  dans  cette  circonstance,  et  il  se  formerait  de  l'oxy- 
chlorure  mercurique. 

Par  l'action  de  certains  corps,  le  calomel  se  dédouble  en  mer- 
cure métallique  et  ru  sublimé,  qui  -e  (lis-nul.  Ainsi,  lorsqu'on  le 
fait  bouillir  pendant  longtemps  uwr  l'acide  ebtoi  iiydrique,  celui-ci 
finit  par  dissoudre  du  sublimé.  Les  chlorures  alcalins  exercent 
sur  le  calomel  une  action  analogue,  déterminée  par  la  tendance 
que  possède  !e  sublimé  a  former  avec  ces  chlorures  des  composés 
doubles  snlntiles.  Cette  déeomposilion  du  calomel  est  surtout  sen- 
sible lorsqu'on  le  soumet  a  l'ébullition  avec,  le  chlorhydrate  d'am- 
moniaque. Elle  peut  s'accomplir  aussi  à  la  tempérai  un;  ordinaire; 
niais  -II,  i  i  lct«.(  iibl...  .l' ij.r .  ?  S..ub.  .u.  •  n  ■!■  |i->ri  du  ■  I 
de  l'air.  A  l'air,  l'uxygènc  est  absorbe,  et  trau-iorme  une  portion 
du  mercure  en  oxyde.  Il  se  forme  ainsi  de  l'oxychlorurc  mercu- 
rique soluble  dans  le  chlorure  alcalin. 

M.  Mialhc  admet  que  le  calomel  n'agit  sur  l'économie  qu'en  rie- 
venant  soluble,  et  en  se  transformant  en  sublimé,  sous  la  double 
influence  des  chlorures  alcalins  et  des  matière-  organiques. 

sium,  on  le  transforme,  par  double  décomposition,  en  iodure  mer- 
cureux  vcrl;  celui-ci,  sous  l'influence  d'un  escés  d 'iodure  alcalin, 
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se  dédouble  en  iodure  mon-uvique  soluhle  dans  J'iodurc  de  potas- 
sium  et  en  mercure  métallique. 

Certaines  substances  organiques,  telles  que  l'albumine,  parais- 
sent décomposer  de  raCrao  le  calomel,  de  manière  à  on  séparer  du 
mercure  et  à.  former  du  sublimé. 

Des  corps  réducteurs,  comme  le  protochlorure  d'étain,  conver- 
tissent le  calomel  en  mercure  métallique.  L'acide  azotique  le  dis- 
sout à  chaud,  avec  formation  de  rhlnriirr-  mcrnirique  et  d'azotate 
niijfi.'iiriijiK.'.  L'aride  ryanhydnipir  ;u|iuaix  le  décompose  à  froid 
en  mercure  métallique,  en  cyanure  mercurique  et  en  acide  chlor- 
hydrique  (Schcelu).  Le  calomel  se  combine  avec  le  gaz  ammoniac 
sec,  en  formant  une  poudre  noire  qui  a  pour  formule 

Traité  |>ui'  l'amiiioniaquij  liquide,  il  m'  cinivfijit  en  uni'  poudre 

grise,  qui  renferme  IJg'CUIgAzH2. 

Le  calomel  est  un  médicament  Ires-usité  comme  purgatif  et 
comme  vermifuge.  On  l'emploie  fréquemment  dans  !e  traitement 
des  affections  vénériennes  et  scrofuleuses,  et  des  maladies  de  la 
peau.  C'est  un  des  agents  les  plus  actifs  de  la  médication  altérante. 
Comme  purgatif,  il  est  administré  a  haute  dose  et  en  une  seule 
fois;  mais,  lorsqu'on  veut  produire  les  effets  spéciaux  du  mercure, 
on  le  donne  a  petites  doses  souvent  répétées. 

i'.  11  lu  h  lui;  mercumqle. 
HgQ. 

Ce  corps,  souvent  désigné  sons  le  nom  de  sublimé  corrosif  ou 
de  deuto- chlorure  de  mercure,  est  une  des  préparations  mercu- 
rielles  les  plus  anciennement  connues.  Oeber  en  a  déjù  décrit  la 
préparation  au  vin"  siècle  de  notre  ère. 

On  l'obtient,  dans  1rs  fabriques  de  produis  chimiques,  par  double 
décomposition  avec  le.  sulfate  meivm'ique  et  le  sel  marin.  L'opé- 
ration est  exécutée  de  la  manière  suivante  :  On  mélange  exacte- 
ment 3  parties  de.  sulfate  mercurique,  3  parties  de  sel  marin  dé- 
crépi lé,  l  partie  de  peroxyde  de  manganèse.  On  introduit  ce 
mélange  dans  des  malras  de  verre  à  fond  plat,  qu'on  place  dans 
un  bain  de  sable,  où  ils  sont  enterres  jusqu'au  col.  On  chauffe 
d'abord  modérément  pou:'  dégager  toute  l'humidité  que  le  mé- 
lange peut  renfermer,  et  lorsqu'elle  est  chassée,  on  enlève  du 
sable,  de  manière  à  découvrir  la  voùle  des  malras,  dont  l'ouver- 
ture est  couverte  de  petits  pots  renversés.  On  augmente  alors  le 
feu.  La  réaction  s'accomplit  entre  le  se!  marin  et  le  sulfate  racreu- 
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riquc,  et  donne  naissance  à  du  sublimé  qui  se  condense  sur  lu 
voùle  du  matras,  et  à  du  sulfate  de  soude  qui  reste  au  fond,  mé- 
langé avec  le  peroxyde  de  manganèse.  L'addition  de  ce  dernier  a 
pour  but  d'oxyder  le  sulfate  mercurcux  que  le  sulfate  mercurique 
pourrait  renfermer.  Ouand  l'opération  est  terminée,  on  donne  un 
coup  de  feu,  de  manière  à  fondre  le  chlorure  mercurique  qui  re- 
couvre la  voûte  des  matras,  et  a  donner  une  certaine  cohérence 
aux  pains  de  sublimé.  On  laisse  ensuite  refroidir  lentement  et  on 
brise  les  matras  pour  retirer  le  produit. 

Kn  Angleterre,  on  fabrique  le  Mibliiué  corrosif  directement  par 
l'action  du  chlore  gazeux  sur  du  ntercurc  qu'on  chauiTe.  La  combi- 
naison s'elFecfue  avec  dégagement  de  lumière. 

La  fabrication  du  sublime  corrosif  est  une  opération  très-ïnsa- 
lubre,  qui  doit  être  faite  sous  des  cheminées  offrant  un  bon  tirage. 

Dans  les  laboratoires,  on  peut  préparer  le  chlorure  mercurique 
en  dissolvant  le  mercure  dans  l'eau  régale.  Par  l'évaporation  de  la 
solution,  le  sublimé  cristallise. 

Propriété»  du  calornra  mBrcuriqne.  —  Le  chlorure  mercurique, 
préparé  par  la  voie  sèche,  se  présente  sons  forme  de  masses  blan- 
ches, compactes,  cristallines,  friables,  d'une  densité  de  tî,5.  Il 
possède  une  saveur  acte,  slyplique,  très-désagréable.  C'est  un  poi- 
son très-énergique.  11  fond  à  environ  2(>j°,  et  bout  vers  293°.  La 
densité  do  sa  vapeur  est  égale  à  !!,  12.  Pur  voie  de  sublimation,  on 
peut  l'obtenir  cristallisé  en  octaèdres  à  base  rectangle. 

Le  sublimé  corrosif  se  dissout  aisément  dans  l'eau.  100  parties 
d'eau  a  10°  en  dissolvent  G,57  parties;  a  20%  7,3D  parties;  il  100°, 
53 ,!)0  parties.  Par  le  refroidissement  de  la  solution  saturée  à  chaud, 
il  se  dépose  en  longs  prismes  qui  appartiennent  au  type  du  prisme 
rbomboïdal  droit.  Ces  cristaux  sont  anhydres. 

Le  sublimé  corrosif  se  dissout  dans  2  J  parties  d'alcooi  froid,  et 
dans  1  J  partie  d'alcool  bouillant.  Il  se  dissout  aussi  dans  3  par- 
ties d'éther.  11  se  dissout,  à  chaud,  en  grande  quantité,  dans  l'acide 
chlorhydriquc.  La  solution  se  prend  en  masse  cristalline,  parle  re- 
froidissement. 

La  solution  aqueuse  du  sublimé  corrosif  possède  une  légère 
réaction  acide.  Elle  donne,  avec  la  solution  d'albumine,  un  préci- 
pité blanc,  combinaison  insoluble  de  sublimé  et  d'albumine,  qui 
se  dissout  dans  un  grand  excès  d'albumine  cl  dans  les  solutions  de 

de  sublimé  corrosif  est  précipitée  en  blanc  par  une  petite  quantité 
d'une  solution  de  prolo chlorure  d'étain,  qui  en  sépare  ducalomel; 
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un  excès  de  protochlorurc  en  s6parc  du  mercure  métallique.  L'a- 
cide phosphoreux  produit  les  mêmes  effets. 

Lorsqu'on  fait  bouillir  une  solution  de  sublime  corrosif  avec  de 
l'oxyde  de  mercure,  on  oblient  de  l'oxycblorure  de  mercure  qui 
se  présente  sous  la  forme  d'une  poudre  cristalline  d'un  brun  noir. 
On  obtient  de  même  un  oxychlorurc  de  mercure  en  précipitant 
incomplètement  une  solution  froide  de  sublimé  pur  un  carbonate 
alcalin.  Dans  ce  cas,  la  poudre  est  plus  rouge.  Enfin,  par  l'action 
du  chlore  sur  l'oxyde  de  mercure  divisé  dans  l'eau,  il  se  forme, 
indépendamment  de  l'acide  hypochloreux ,  de  l'oxyehlorure  de 
mercure.  Ce  dernier  composé  renferme,  lorsqu'il  est  cristallisé, 
3HgO,HgCl. 

En  dirigeant  un  courant  de  gaï  ammoniac  sur  du  sublimé 
chauffe,  on  obtient  un  corps  fusible,  volatil,  insoluble  dans  l'eau, 
combinaison  d'ammoniaque  et  de  sublimé,  et  qui  renferme 

AiH3,3HBCl  =  HgCl  +  JJg}Az'CI- 
On  peut  l'envisager  comme  un  chlorure  double  de  mercure 
et  de  mercurammonium,  c'est-à-dire  d'un  ammonium  (H*Aï)  dans 
lequel  un  atome  d'hydrogène  e>l  remplacé  par  un  atome  de  mer- 

On  fait  un  fréquent  usage  du  sublimé  corrosif  en  médecine.  On 
l'emploie  pour  l'usage  externe  en  bains,  en  lotions,  en  collyres, 
en  iiarpirismes,  en  pommades.  On  le  donne  aussi  à  l'intérieur.  La 
liqueur  de  Van  Swieten  renferme  1  gramme  de  sublimé  corrosif 
par  11(1(1  grammes  d'eau  <■!  100  grammes  d'alcool. 

On  associe  souvent  le  sublimé  corrosif  à  des  matières  albumi- 
noïdes,  telles  que  le  blanc  d'ecuf,  la  mie  de  pain,  le  gluten  frais,  la 
farine,  le  lait,  les  émulsions  d'amandes.  Il  en  résulte  de  véritables 
combinaisons  de  sublime  avec  ces  matières,  combinaisons  inso- 
lubles dans  l'eau  pure,  mais  qui  se  dissolvent  néanmoins  dans  l'é- 
conomie, a  la  faveur  des  chlorures.  De  telles  combinaisons,  on  le 
comprend,  sont  moins  actives  que  le  sublimé  corrosif  pur,  et  les 
médecins  ont  remarqué  depuis  longtemps  qu'on  peut  dukifier  ce 
dernier,  en  l'associant  aux  matières  dont  il  s'agit. 

Chlorure  doubio  de  mercure  et  d'ammonium. —  Lechlorurc  mer- 
curique  forme,  avec  les  chlorures  alcalins  et  avec  le  chlorure 
d'ammonium,  îles  combinaisons  doubles  cristal]  isables.  Parmi  ces 
combinaisons,  le  chlorure  double  de  mercure  et  d'ammonium  est 
employé  en  médecine,  et  connu  depuis  longtemps  sous  le  nom  de 
sel  de  science  ou  de  sagesse,  sel  Almbroth. 
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Lorsqu'on  dissout  dans  l'eau  bouillante  135,5  parties  de  sublimé 
corrosif  et  53,3  parties  de  sel  ammoniac  et  qu'on  laisse  refroidir 
la  solution,  (in  obtient  des  ci'istiiux  d'un  i-liloruri;  double  qui  ren- 
ferme HgCl.AzTHCl-f-HO.  Ce  sont  des  prismes  rhomboïdaux 
transparents  qui  deviennent  opaques  à  40°  et  qui  perdent  toute 
leur  eau  à  t(Xr\  Ils  se  dissolvent  dans  0,G6  partie  d'eau  à  10°,  et 
en  toutes  proportions  dans  i'eau  bouillante. 

Il  existe  une  combinaison  potassique  correspondante,  qui  ren- 
ferme HgCl,ECl-fHO. 

Lorsqu'on  sublime  un  mélange  de  53,5  parties  de  sel  ammo- 
niac et  de  971  parties  de  sublime,  on  obtient  une  combinaison 
qui  renferme  2HgCI,AïHiCl  et  qui  cristallise  en  rhomboèdres.  En 
dissolvant  dans  l'eau  les  mêmes  proportions  de  sel  ammoniac  et 
de  sublimé,  et  faisant  cristalliser,  on  obtient  la  même  combinai- 
son à  l'état  cristallisé.  Elle  renferme  2HgCl,AzII*Cl  110  et  est 
isomorpbe,  d'après  Mitselierlich,  avec  la  combinaison  potassique 
correspondante  2HgCl,KCl  +  HO. 

Le  sel  Alembroth  proprement  dit  renferme  un  excès  de  sel  am 
monïac.  On  le  prépare  en  [uékingciinl  exactement  parties  égales 
de  sel  ammoniac  et  de  sublimé,  tous  deux  porphyrisés.  On  l'em- 
ploie pour  bains,  de  préférence  au  sublimé,  parce  qu'il  est  beau- 
coup plus  soluble  dans  l'eau. 

Chloramidare  de  mercure.  — Lorsqu'on  ajoute  un  léger  excès 
d'ammoniaque  a  une  solution  aqueuse  de  sublime"  corrosif,  on  ob- 
tient un  précipité  blanc  dont  la  composition  est  exprimée  par  la 
formule  Hg*ClAzHs  ;  ce  corps  prend  naissance  en  vertu  de  la  réac- 
tion suivante  : 

2HgCl   +  2ÀiH=  =   AzII',Cl    +  llj*CIAzH*. 

On  peut  l'envisager  comme  du  chlorure  de  mercure  combiné  à 
de  l'ammoniaque,  dans  laquelle  un  atome  d'hydrogène  a  élé  rem- 
placé par  du  mercure. 

HjjCI  +  AzH-Hg  =  HgCl  +  H  \\i 
Hgl 

ou  encore  comme  le  chlorure  de  dimercurammonium 
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c'est-à-dire  comme  le  chlorure  d'un  ammonium  H'Az,Cl,  dans  le- 
quel deux  atomes  d'hydrogène  sont  remplacés  par  deux  atomes 
de  mercure. 

Ce  corps  constitue  une  poudre  blanche,  relativement  légère, 
d'une  saveur  d'abord  terreuse,  puis  métallique.  Lorsqu'on  le 
chauffe  graduellement,  il  se  décompose  sans  fondre;  il  se  dégage 
d'abord  de  l'ammoniaque,  puis  il  se  sublime  une  combinaison 
d'ammoniaque  et  de  chlorure  mercurique  (2HgCI,Azll3),  et  il  reste 
dans  la  cornue  un  corps  nniste  qui  ne  se  détruit  qu'ri  ;t,"i(V,  combi- 
naison de  chlorure  de  mercure  avec  de  l'azoture  de  mercure,  ou 
chlorure  double  de  mercure  et  de  lélr;muTCurammonium. 
"PI 

ïHgCI  +  HgÎAz  —  HgCl  +  Aîtlg»,Cl. 
Ilgl 

r.W.  .r.v  ,■  :,.,,n:r,- 

Il  existe  une  combinaison  de  chloramidure  de  mercure  avec  le 
sel  ammoniac.  On  l'obtient  sous  forme  d'une  poudre  blanche,  en 
précipitant,  par  le  carbonate  de  sourie,  une  solution  de  sel  Alem- 
ïiroth,  ou  mieux  une  solution  de  parties  égales  de  sublimé  et  de 
sel  ammoniac.  Le  chloramidure  de  mercure  chloroammoniacal 
possède  une  composition  exprimée  par  la  formule 

HgCl,AïH*H8  +  Aztm  =  H^|AzfCl  +  BMi.O. 


Lorsqu'on  le  chauffe,  il  fond  en  un  liquide  jaunâtre  et  se  sublime 

ensuite,  en  si'  di'r(ini]His;int  Cl  eu  drg;i^i'an[  île  l'rtitote  et  de  l'am- 

moniaque.  L'eau  bouillante  le  convertit  en  une  poudre  jaune  iden- 
tique avec  celle  qui  résulte  de  la  Iran  s  forma  lion  du  chloramidure 
de  mercure  dans  les  mûmes  circonstances. 

Le  chloramidure  de  mercure  cl  sa  combinaison  avec  le  sel  am- 
moniac qui  vient  d'être  décrite  ont  été  confondus,  dans  les  an- 
ciennes pharmacopées,  sous  le  nom  du  précipité  blanc.  MM.  Wœhler 
et  Kane  ont  montré  que  le  précipité  blanc  fusible  obtenu  par 
l'action  du  carbonate  de  sourie  sur  le  sel  Alembrolh  diffère,  dans 
sa  composition,  du  précipité  blanc  infusible  obtenu  par  l'action 
de  l'ammoniaque  sur  le  sublimé.  Dans  la  plupart  des  pharmaco- 
pées on  conserve  le  nom  de  précipité  blanc  à  la  première  de  ces 
préparations.  Quelquefois,  mais  improprement,  on  désigne  aussi 
sous  le  nom  de  précipité  blanc  le  calomel  préparé  par  voie  hu- 
mide. 
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On  le  prépare  ordinairement  en  combinant  directement  le  mer- 
cure avec  l'iode.  On  opère  <Ie  la  manière  suivante  :  On  triture  dans 
un  mortier,  100  parties  de  mercure  avec  (13,5  parties  d'iode  et  une 
petite  quantité  d'alcool,  jusqu'à  ce  que  le  mercure  ait  entièrement 
disparu  et  que  le  tout  soit  transformé  on  une  paie  verte.  Pour  ache- 
ver la  préparation  cl  la  rendre  bien  homogène,  on  porte  celte  paie 
sur  un  porphyre  el  on  broie  pendant  quelque  temps;  puis  on  lave 
a  l'alcool  bouillant,  pour  enlever  une  petite  quantité  d'iodure  mer- 
curique, on  sèche  le  produit  et  on  le  conserve  a  l'abri  de  la  lu- 
Far  l'action  de  l'iode  sur  le  mercure,  il  se  forme  d'abord  de  l'io- 
dure  mercurique  qui  est  ensuite  converti  en  induré  mercureux  par 
l'excès  de  mercure.  De  la,  la  nécessité  de  broyer  le  mélange  pen- 
dnnl  longtemps. 

On  peut  aussi  préparer  l'iodure  mercureux  par  la  voie  humide, 
en  précipitant  une  solution  d'azotate  mercureux  par  une  solution 
d'iodure  de  potassium.  Il  se  forme  un  précipité  vcrl.  Dans  celte 
préparation,  il  faut  éviter  l'emploi  d'un  excès  d'iodure  potassique, 
et  d'une  solution  d'azofate  mercureux  renfermant  une  trop  grande 
quantité  d'acide  azotique  libre.  Un  excès  d'iodure  mercurique  dé- 
composerai!, en  partie,  l'iodure  mercureui  déjà  formé,  et  un  excès 
d'acide  azotique,  agissant  sur  l'iodure  de  potassium,  mettrait  de 
l'iode  en  liberté  et  donnerait  lieuà  la  formation  d'un  précipité  jaune 
qu'on  regarde  comme  un  sesquiiodurc  Hg'P  =  HgsI -f  2HgI.  D'un 
autre  coté,  l'iodure  mercureux,  préparé  avec  de  l 'azotate  mercu- 
reux  peu  acide,  peut  reiifomier  cl ti  sous-a/ulate  mercureux. 

On  voit  que  celle  préparation  esl  difficile  et  qu'elle  donne  un 
produit  moins  pur  que  celui  qu'on  obtient  en  employant  le  pro- 
cédé direct. 

On  a  proposé  avec  raison  de  remplacer  l'azotate  mercureui  par 
ie  chlorure  ou  par  l'acélale  mercureux.  Ainsi,  en  traitant  333,6  par- 
ties de  calomel  par  une  solution  de  160  parties  d'iodure  de  po- 
tassium, on  obtient,  par  double  décomposition,  de  l'iodure  mer- 
cureux, sous  forme  d'une  poudre  verte. 

Hg«Cl  -f-  Kl  =  Hgîl  +  KCL 

L'iodure  mercureux  constitue  une  poudre  d'un  vert  jaunâtre 
foncé,  insoluble  dans  l'eau  et  dans  l'alcool.  Exposé  a  la  lumière,  il 
-se  colore  eu  vert  foncé  et  en  noir.  Lorsqu'on  le  sublime,  il  se  dé- 
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double  en  mercure  métallique  et  en  indure  jaune  verdutre  Hg*R 
Une  solution  d'indnre  de  potassium  le  convertit  en  iodure  mercu- 
rique,  qui  se  dissout,  et  en  mercure  qui  reste.  Une  solution  bouil- 
lante île  sel  ammoniac  ou  do  chlorure  de  sodium  donne  lieu  à  la 
même  décomposition,  mais  lentement  et  incomplètement;  il  se 
dissout  une  petite  quantité  d'iodure  mercurique,  cl  du  mercure 
métallique  reste  mélangé  avec  l'excès  d'iodure  mercureux. 


On  prépare  ce  corps,  par  double  décomposition,  avec  le  sublimé 
corrosif  etl'iodure  de  potasssium.  Pour  l'obtenir  à  l'élaLde  pureté, 
il  est  important  de  mélanger  les  solutions  des  deux  sels  dans  le 
rapport  approché  rie  leurs  équivalents,  en  nynnl  soin  d'ajouter  un 
trûs-léger  excès  d'iodure  de  potasium.  A  cet  effet,  on  dissout  sé- 
parément 100  parties  d'iodure  de  potassium  cl  80  parties  de  su- 
blimé corrosif,  et  un  mêle  les  deux  suintions.  Si  l'on  verse  la 
solution  du  sublimé  corrosif  dans  celle  de  l'iodure  de  potassium, 
le  précipité  rouge  qui  apparaît  ira  instant  se  redissout  dans  la 
liqueur,  par  suite  de  la  formation  d'un  iodure  double  solublc;  mais 
lorsqu'on  achève  d'introduire  le  sublimé,  le  précipité  devient  per- 

qu'ou  ajoute  la  solution  d'induré  de  potiissium  a  celle  du  sublimé; 
car,  dans  ce  cas,  il  se  forme  une  combinaison  d'iodure  de  mercure 
et  de  chlorure  de  mercure;  mais  une  nouvelle  quantité  d'iodure 
de  potassium  décomposant  le  chlorure  de  mercure  que  cette  com- 
binaison renferme,  le  précipité  devient  d'un  beau  rouge.  Pour  que 
celle  décomposition  s'eiFi  clue  d'une  manière  certaine,  il  est  bon  de 
mélanger  les  deux  sels  dans  le  rapport  qui  vient  d'être  prescrit  et 
qui  indique  un  lé^'ec  excès  d'iodure  de  potassium. 

L'iodure  meceuriqne  ainsi  préparé  se  présente  sous  la  forme 
d'un  beau  précipité  rouge  écarlate.  Il  esl  très-peu  soluble  dans 
l'eau.  11  se  dissout  en  ires-grande  quantité  dans  une  dissolution 
bouillante  d'iodure  de  potassium,  et  se  dépose  en  partie,  par  le 
refroidissement  do  la  solution  sursaturée,  sous  forme  de  beaux 
cristaux  rouges.  Ces  cristaux  sont  des  octaèdres  aigus  à  base 

L'iodure  mercurique  fond  facilement  en  un  liquide  jaune  foncé 
qui,  par  le  refroidissement,  se  prend  en  une  masse  jaune,  A  une 
température  plus  élevée,  il  se  volatilise  et  se  condense  en  beaux 
cristaux  jaunes.  Ces  cristaux  sont  des  prismes  rhomboïdaux  droits. 
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Ils  conservent  souvent  leur  couleur,  même  après  le  refroidisse- 
ment; il  en  est  de  même  de  la  musse  jaune  qui  résulte  de  la  fusion 
de  l'induré  rouge.  Mais  il  suffit  de  frotter  1rs  cristaux  jaunes  ou 
même  de  les  toucher  avec  une  baguette,  pour  qu'a  l'instant  même 
ils  deviennent  rouges,  d'abord  au  point  de  contact,  et  puis  dans 
toute  la  masse.  Ces  deux  étais  de  l'induré  meirurique  constituent 
un  des  exemples  les  plus  curieux  de  dimorpbismc. 

En  se  dissolvant  dans  une  solution  d'iodure  de  potassium,  l'io- 
dure  mercuriquo  forme  plusieurs  iodures  doubles.  Le  plus  stable 
renferme  2HgI,KI.  On  l'obtient  en  saturant,  â  chaud,  une  solution 
d'iodure  de  potassium  par  de  l'iodure  mercurique,  séparant  les 
cristaux  rouges  d'iodure  de  mercure  qui  se  déposent  par  le  refroi- 
dissement, el  en  abandonnant  l'enu-mcrr  nu-dessus  d'un  vase  ren- 
fermant de  l'aride  sulliii'upie.  (.In  oiitienl  ainsi  de  longs  prismes 
jaunes  solubles  dans  l'alcool,  mais  qui  se  décomposent  lorsqu'on 
les  traite  par  l'eau,  en  abandonnant  la  moitié  de  l'iodure  de  mer- 
cure qu'ils  renferment.  I-e  sel  double  qui  reste  en  solulion  ren- 
ferme HgI,KI.  Il  ne  cristallise  pas. 

Ainsi  que  nous  l'avons  l'ait  remarquer  plus  haut,  l'iodure  mer- 
curique forme  aussi  mie  combinaison  double  avec  le  chlorure 
mercurique.  On  obtient  celle  combinaison  en  ajoutant  de  l'iodure 
mercurique  ù  une  solulion  bouillante  de  sublimé,  tant  que  le  pre- 
mier se  dissont,  et  laissant  refroidir  la  solulion.  Klle  se  dépose 
en  lamelles  blanches  dendritiques  qui  renferment  ÏIgI,2HgCI. 
(Liebig.) 

L'iodure  merenreux  et  l'iodure  mercurique  sont  fréquemment 
employés  en  médecine,  tant  a  l'extérieur  qu'à  l'intérieur,  dans  le 
traitemenldes  maladies  vénériennes  el  se  minimises.  Quelques  mé- 
decins ont  prescrit  aussi  l'iodure  double  de  potassium  et  de  mer- 
cure, et  la  combinaison  de  sublimé  et  d'iodure  de  mercure.  Enlin 
on  a  beaucoup  vanté,  dans  le  traitement  de  la  couperose,  le  pro- 
duit que  l'on  obtient  en  broyant  du  calomel  el  de  l'iode  avec  une 
petite  quantité  d'alcool.  Lorsque  les  substances  sont  mêlées  dans 
le  rapport  de  leurs  équivalents,  l'iode  se  combine,  dit-on,  au  ca- 
lomel pour  former  le  corps 

HgUgci  =  ivjk 

Il  est  douteux  que  la  substance  ainsi  obtenue  représente  un 
composé  homogène. 


AZOTATE  MERCl'HEt/S. 


On  ajoute,  par  petites  portions,  une  partie  d'acide  azotique  à 
deux  parties  de  mercure  placées  dans  une  capsule.  La  réaction 
est  immédiate  et  l'on  attend  qu'elle  soit  terminée,  après  chaque 
addition  d'acide,  avant  d'en  ajouter  une  autre  portion.  Lorsque 


prismatiques,  Iransparenls  et  incolores,  qui  constituent  l'azotate 
mercurcux  neutre  (Soubeîrao},  ou  peut-être  l'azotate  sesquiba- 
sique,  qui  sera  décrit  plus  loin.  (Gerhardt.) 

Le  mémo  se!  se  forme  lorsqu'on  fait  agir  îi  froid  un  excès 
d'acide  azotique  étendu  sur  du  mercure  métallique.  Au  bout  de 
quelque  temps  il  se  forme  dans  la  liqueur  di  s  prismes  courts  in- 
colores qui  constituent  le  sel  neutre.  Celui-ci  renferme  a  l'état 
cristallisé  ArXPMç'O  -f-  21IO.  Par  l'action  de  la  chaleur  il  se  dé- 
compose en  acide  liypiaxolique  cl  en  oxyde  meivurique.  Il  se  dis- 
sout dans  une  petite  quantité  d'eau  chaude,  mais  une  grande 
quantité  d 'eau  le  dédouble  en  sel  acide,  qui  se  dissout,  et  en  sel  ba- 
sique, qui  se  dépose.  Des  lavages  prolongés  a  l'eau  froide  transfor- 
ment le  dépôt  en  une  poudre  jaune  qui  constitue  un  sel  basique 
AïOs,2Hg*0  -f  HO.  (Kane).  Cette  poudre  jaune  est  le  turbith 
nitreax  des  anciennes  pharmacopées. 

L'azotate  mercurcux  se  dissout  dans  l'eau  chargée  d'acide  azo- 
tique. 

La  solution  acide  de  l'azotate  mercurcux  est  employée  en  mé- 
decine comme  caustique. 

Lorsqu'on  fait  digérer  pendant  longtemps,  a  la  température  or- 
dinaire, du  mercure  en  excès  avec  de  l'acide  azotique  faible,  il  se 
forme  d'abord  des  cristaux  prismatiques  courts  du  sel  neutre  que 
nous  venons  de  décrire.  Mais  peu  à  peu  ces  cristaux  se  dissolvent 
de  nouveau  et  sont  remplacés  par  des  prismes  plus  volumineux 
qui  constituent  un  sel  sesq  ni  basique  '.Urfl  .:illf;-0 -j-SHO. 

Gerhardt  a  décrit  un  sous-azotate  mercureux,  cristallisé  en 
prismes  rhomboidaux  et  renfermant 

2ÀïO>,3Hg*0,HÛ. 

M.  Marignac  attribue  au  même  sel  la  formule 
3Az05,iUg»0  -f-  110. 

Enfln,  lorsque  le  sel  neutre  est  soumis  à  l'ébullition  avec  une 
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petite  quantité  d'eau  et  que  la  solution  est  filtrée,  ou  lorsqu'on 
fait  bouillir  !;t  snlitlinu  ilu  sel  -esquilKisique  avec  du  mercure  mé- 
tallique, en  ayant  soin  de  remplacer  l'eau  a  mesure  qu'elle  s'éva- 
pore, et  qu'on  filtre,  il  se  forme  dans  la  solution  de  gros  cristaux 
appartenant  au  système  (iu  prisme  dissymétrique,  durs,  brillants, 
inaltérables  à  l'air,  et  renfermant,  d'après  Gerhardt 

AiOS,2Hg*0  +  HO. 
Ces  cristaux  présenteraient  doue  la  même  composition  que  le  tur- 
bitb  nitreuz. 

On  distingue  facilement  l'azotate  mereureux  neutre  des  azo- 
tates basiques  en  les  broyant,  a  sec,  avec  un  excès  de  sel  marin. 
L'azotate  neutre  reste  blanc,  car  il  se  convertit  en  calomel;  les 
azotates  basiques  se  colorent  eu  j^i-is  noir,  car,  indépendamment 
du  calomel,  ils  donnent  de  l'oxyde  mereureux  noir.  Si  l'on  ajoute 
de  l'eau  à  la  matière  broyée  et  qu'on  filtre,  on  ublient  une  li- 
queur qui  ne  renferme  que  l'excès  de  chlorure  de  sodium  et  l'a- 
zotate de  soude,  dans  le  cas  où  le  sel  mereureux  était  pur.  Dans 
le  cas  où  il  rcnieriiiail  une  certaine  quantité  île  sel  mercurique,  la 
liqueur  liltrée  donne,  avec  la  potasse,  un  précipité  jaune  d'oxyde 
mercurique. 

On  employait  autrefois,  sous  le  nom  île  mercure  soluble  d'Hahne- 
maim,  un  sous-azotate  mereureux  et  ammoniacal  qu'on  préparait 
en  ajoutant  île  l'auni  jaque  étendue  d'eau  a.  une  solution  éten- 
due d'azotate  mereureux.  On  obtient  un  précipité  gris  noir  qui 
renferme 

Aï03,(AiHJ,3Hgî0). 
Mais  sa  composition  n'est  pas  constante.  En  effet,  le  premier 
précipité  qui  se  forme  ne  contient  que  2HgJ0  pour  un  équivalent 
de  AzHJ  et  un  équivalent  de  AzO*.  Cette  préparation  est  justement 
abandonnée. 

AZOTATE  MEItCUMQCE. 

Lorsqu'on  attaque  le  mercure  avec  un  excès  d'acide  azotique 
bouillant  et  qu'on  évapore  !a  solution,  il  s'en  sépare  de  volumi- 
neux cristaux  qui  constituent  un  azotate  mercurique  basique,  de 
la  composition 

Anfjs.sHgO  +  2110. 
Le  liquide  sirupeux  du  sein  duquel  ces  cristaux  se  sont  déposés 
renferme  l'azotate  mercurique  neutre.  On  peut  obtenir  ce  sel  à 
l'état  cristallisé  en  refroidissant  à— J3°  l'eau-mère  sirupeuse  dont 
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il  s'agit.  La  compo-ilimi  de  l'azotate  uieiruriqiie  neutre  est  expri- 
mée, d'après  M.  Ditten,  par  la  formule 

AzO*,ME0  +  filO. 
Il  constitue  de  grandes  tables  rhomboïdales  incolores,  fusibles 
à-|-G°,(j,  et  dont  la  solution  laisse  déposer  bientôt  un  sel  basique, 
en  aiguilles  courtes  et  incolores;  celui-ci  renferme 
AïO^ÎHgO  +  3HO. 

Lorsqu'on  traite  l'azotate  mercurique  bibasique  AzO\ 2HgO 
-J-2H0  par  une  grande  quantité  d'eau  froide,  on  lui  enlève  de 
l'acide  azotique  et  on  le  convertit  en  une  poudre  jaune,  azotate 
tribasique,  dont  la  composition  est  exprimée  par  la  formule 
AïO'.aHgO  +  110  {Kane). 

Ce  corps  est  designé  dans  quelques  pharmacopées  sous  le  nom 
de  turbith  nUreux. 

Enfin  lorsqu'on  épuise  l'azotate  mercurique  bibasique  par  l'eau 
bouillante,  on  le  convertit,  d'après  M.  Kane,  en  une  poudre 
rouge  brique  qui  constitue  un  azotate  sexbasique  Az05,BHgO. 

L'azolalc  mercurique  entre  dans  la  composition  de  la  pom- 
made citrinc.  Sa  solution  acide  est  employée  comme  caustique. 
sulfate  NERCinErx. 

Hg»so*  =  soa,i]g*o. 

Tour  préparer  ce  sel,  on  chauffe  doucement  i  partie  de  mercure 
avec  1  partie  d'acide  sulfurique  concentré,  et  un  arrête  l'opération 
lorsque  les  deux  tiers  du  mercure  sont  convertis  en  une  masse 
blanche.  On  déi'ante  alors  le  reste  du  mercure,  on  laisse  f gout- 
ter le  sel  et  on  le  lave  avec  une  iriVpelife  quantité  d'eau  I [ni île. 
D'après  Planche,  il  est  plus  convenable  de  préparer  le  sulfate  mer- 
curcux  en  broyant  18  parties  de  sulfate  mercurique  avec  B  parties 
d'eau  et  U  parties  de  mercure.  Le  mercure,  éteint  dans  le  sel 
mercurique,  s'y  combine  avec  dégagement  de  chaleur  et  le  con- 
vertit en  sel  mercurcux. 

Le  sulfate  mercurcux  constitue  une  poudre  cristalline  blanche 
dense,  fusible  au  rouge  obscur,  et  se  décomposant  à  cette  tempé- 
rature en  mercure,  acide  sulfureux  et  oxygène.  Il  se  dissout  dans 
l'acide  sulfurique  concentré  et  chaud,  mais  il  est  tres-peu  soluble 
dans  l'eau  froide.  Il  est  employé  pour  la  préparation  du  calomel. 

SULFATE  MEÏICCH10UE. 

HgS0*==S0»,Rg0. 
On  obtient  ce  sel  en  chauffant  1  partie  de  mercure  avec  1  j  par- 
lie  d'acide  sulrurique.  Lorsque  tout  le  mercure  a  disparu,  on  con- 


SULFATE  MERCI'HIQI.'E. 


631 


tinue  à  chauffer  au  bain  de  sable  jusqu'il  ilessieatinn  complète.  !i 
se  dégage  de  l'acide  sulfureux,  cl  à  la  lin  <Ic  l'opération  il  appa- 
raît des  vapeurs  blanchir*  provenant  ik>  l'excès  d'acide  sulfuriquc. 
Pour  compléter  l'oxydation  du  mercure,  il  est  bon  d'ajnuler  une 
pelile  quantité  d'acide  rmiliqur,  avant  de  dessécher  la  matière. 

iig  +  îiisni  =  îho  +  itgso*  +  so;. 

Le  sulfate  inernirique  constitue  une  poudre  cristalline  blanche, 
anhydre.  11  se  décompose  au  rouge  en  mercure  métallique,  aride 
sulfureux  cl  oxygène.  Le  charbon  le  réduit  facilement  en  mercure 
métallique,  en  même  temps  qu'il  se  dégage  volumes  égaux  de  gaz 
carbonique  et  sulfureux. 

Lorsqu'on  traite  le  sulfate  mercurique  par  l'eau  froide,  il  se  dé- 
compose en  un  sel  acide,  qui  se  dissout,  et  en  un  sci  basique 
insoluble  S03,3HgO  d'un  jaune  citron,  qu'on  employait  autrefois 
en  médecine  sous  le  nom  de  turbilh  minéral. 

Il  arrive  quelquefois  que  le  sulfate  mercurique  retient  une  pe- 
tite quantité  de  sulfate  mercureux.  On  s'en  assure  en  l'introdui- 
sant dans  une  solution  bouillante  de  sel  marin.  Tout  se  dissout, 
dans  le  cas  où  le  sulfate  mercurique  est  pur;  il  reste  un  précipité 
de  ralomel,  dans  le  cas  oîi  il  renferme  du  sulfate  mercureux. 

Caractères  des  sbIh  morcurBux.  —  Les  solutions  de  sels  mercu- 
rcux sont  précipitées  en  noir  par  l'hydrogène  sulfuré  et  par  le 
sulfhydrate  d'ammoniaque. 

La  polassc  et  l'ammoniaque  les  précipitent  en  noir,  et  le  préci- 
pité est  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

L'aeidc  chlorhydrique  y  forme  un  précipité  blanc  que  l'ammo- 
niaque noircit. 

L'iodurc  de  potassium  donne  un  précipité  vert  d'iodure  mercu- 
reux qu'un  excès  d'iodure  alcalin  convertit  en  iodure  mercurique 
qui  se  dissout  et  eu  mercure  métallique. 

Caractères  des  sais  mBrcuriqiiBs.  —  Les  solutions  des  sels  mer- 
curiques  sont  précipitées  en  noir  par  un  excès  d'hydrogène  sul- 
furé et  par  le  sulfhydralc  d'ammoniaque. 

La  potasse  y  forme  un  précipité  jaune  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

L'ammoniaque  donne  un  précipité  blanc  dans  la  solution  du 
sublimé. 

L'acide  chlorhydrique  ne  précipite  pas  les  solutions  mcrcurîqucs 
lorsqu'elles  ne  sont  point  très-concentrées. 
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L'ùnlun'  di'  potassium  y  tonne  un  précipité  ruuLie  solulde  dans 
un  excès  de  réactif. 

Le  fer,  le  zinc,  le  cuivre  précipitent  le  mercure  des  solulions 
mereureuses  ou  mercuriques.  Une  lame  de  cuivre  s'y  recouvre 
d'un  enduit  gris  qui  blanchit  et  devient  brillant  par  le  frotte- 

action  TO.\igiE  nu  mercure  et  de  ses  composés. 
Les  mercuriaux  doivent  Être  ranges  au  nombre  des  poisons 
hypusthciiisauls  (Tardieii).  Ouelques-uns,  comme  le  sublimé  et 
l'azotate  acide  de  nieccuce,  exercent  sur  les  tissus  une  action  cor- 
rosive  énergique;  mais  à  cette  action  locale  succède  toujours  une 

auttv  pin-  rciliiul.djlt:  encore,   n>iL«iVulivc  de  l'aliMirplii ili  du 

poison. 

Les  ellels  de  l'empoisonnement  par  le  mercure  peuvent  se  ma- 
nifester immédiatement  après  l'ingestion  de  la  Mibstance  toxique 
prise  ù  dose  élevée,  ou  lentement,  après  l'absorption  de  petites 
doses  souvent  répétées.  De  lù,  deux  fiumcsdc  l'empoisonnement: 
l'une  a  marche  très-aigul!,  et  pouvant  déterminer  rapidement  la 
mort;  l'autre  a  marche  chronique,  el  pouvant  donner  lieu  à  des 
accidents  plus  ou  moins  graves. 

Le  sublimé  corrosif  peut  déterminer  la  mort  cbez  l'homme,  à 
la  dose  de  30  et  même  de  30  et  de  15  centigrammes.  En  raison  de 
sa  saveur  styptique  il  a  été  rarement  administré  dans  des  inten- 
tions homicides.  On  dit  pourtant  que  la  Brinvilliers  le  faisait  en- 
trer dans  ses  drogues.  Par  contre,  la  science  a  enregistré  un  grand 
nombre  de  cas  de  suicides  par  le  sublimé  corrosif. 

Les  symptômes  de  cet.  empoisonnement  reflètent  à  la  fois  une 
action  locale  irritante  et  une  action  consécutive  sur  les  centres 

Ambroisc  l'aie  a  décrit  cloqucinmenl  les  tortures  endurées  par  un 
condamné  ù  mort  auquel  on  avait  administré  du  sublimé  corrosif 
et,  immédiatement  après,  du  (.  bézahar  »  (bézoard).  Charles  IX 
voulant  essayer  la  vertu  de  cet  antidote  qu'on  lui  avait  beaucoup 
vanté,  avait  promis  la  vie  au  condamné  s'il  échappait  ù  l'action 
du  poison.  Il  <•  mourut  misérablement  i. 

Après  l'ingestion  du  sublimé  les  malades  éprouvent  les  symp- 
tômes suivants  ;  Saveur  acre,  métallique,  styptique;  crachote- 
ment continuel;  sentiment  de  conslriclion  el  chaleur  brillante  à  la 


i.  OrMa,  Traité  de  toxicotayie,  1. 1,  p.  (ici. 
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gorge;  douleurs  déchirantes  dans  toutes  les  parties  que  le  poison 
a  touchées,  mais  surtout  dans  l'estomac  et  dans  les  intestins;  nau- 
sées, vnmissemcnls  muquenx.  quelquefois  san^uinnlenls;  diarrhée 
intense,  souvent  selles  sanguinolentes;  battements  du  ercurà  peine 
sensibles,  pnuls  petit,  lililnnue.  tantôt  lent,  tantôt  accéléré;  peau 
froide,  quelquefois  insensible;  respiration  ealmo,  parfois  ralentie; 
urines  rares,  rouges,  quelquefois  supprimées;  anxiété,  plus  tard 
accablement  extrême;  insensibilité  générale,  syncopes.  Parmi  les 
malades,  les  uns  s'éloignent,  d'autres  succombent  dans  une  syn- 
cope, quelques-uns  sont  emportés  dans  une  crise  convulsire. 

Pour  combattre  les  effets  dit  sublimé,  corrosif,  Orllla  conseille  de 
gorger  le  malade  avec  de  l'eau  albumineuse.  r'esl-à-dirc  lui  admi- 
nistrer des  blancs  d'ecufs  délayés  dans  l'eau.  L'albumine  exerce 
une  double  action;  elle  agit  comme  vomitif  et  se  combine  avec  le 
sublimé  en  formant  un  composé  insoluble.  (Voir  page  621.)  On 
peut  aussi  délayer  les  blancs  d'mufs  dans  du  lait.  M.  Mialhc  a  con- 
seillé, eoninie  ;iii!ii!(ite  du  sublimé,  le  sulfure  l'errcux  récemment 
précipité.  Ce  corps  agit  en  formant  du  sulfure  de  mercure  inso- 
luble et  inoffensif,  et  du  chlorure  de  fer.  On  a  aussi  préconisé 
l 'emploi  de  la  limaille  de  fer  ou  du  1er  réduit  par  l'hydrogène,  qui 
décompose  le  sublimé  eu  mettant  le  mercure  en  liberté. 

Les  bromures,  iodures,  azotates  de  mercure,  etc.,  peuvent  dé- 
terminer des  empoisonnements  aigus,  comme  le.  sublime.  Le  cya- 
nure mercurique  est  un  poison  très-énergique.  I. 'action  locale 
qu'il  exerce  est  beaucoup  moins  irritante  que  celle  du  sublimé; 
mais  son  absorption  détermine  les  mêmes  symptômes  généraux. 

Les  personnes  qui  suut  si  lises  pendant  quelque  tempsa  l'action 

de  petites  doses  de  mercure,  ou  de  composés  mercuriels,  et  qui  ab- 
sorbent ainsi  ce  poison,  soit  par  la  peau,  soit  par  l'estomac  et  les 
intestins,  soit  par  la  muqueuse  pulmonaire,  sont  sujettes  à  une  in- 
toxication chronique;  celle-ci  peut  se  manifester  par  divers  acci- 
dents que  nous  ne  pouvons  décrire  ici.  Parmi  les  formes  de  cet 
empoisomiemcnl  chronique,  non-  m>us  bornons  ;i  indiquer  les  sui- 
vantes :  1"  la  stomatite  mercvrielle  et  la  salivation  mercurielle;  2°  dif- 
férentes lésions  de  la  peau,  connues  sous  le  nom  d'hydrargyrie, 
telles  que  la  rougeur,  une  éruption  ïésiculeuse,  quelquefois  pus- 
tuleuse; 3"  ie  tremblement  mercuriel,  et  -1°  la  cachexie  mercurielle. 

L'hydrargyrie  se  développe  à  !a  suite  de  l'application  sur  la 
peau,  pendant  plusieurs  jours,  d'une  pommade  mercurielle. 

La  stomatite  mercurielle  peut  survenir  dans  le  cours  d'un  em- 
poisonnement aigu  par  un  composé  de  mercure.  Elle  se  déclare 
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souvent  à  la  suite  d'un  traitement  par  diverses  préparations  mer- 
curiellcs,  telles  (pu;  frictions  avec  la  pommade,  bains  de  sublimé, 
administrai  ion  interne  du  cal  cl,  du  sublimé,  des  iodures  de  mer- 
cure, etc.  D'après  quelques  auteurs,  la  salive  rendue  par  les  ma- 
lades affectés  de  ptyalisme  mercuriel  renferme  du  mercure. 
(Gmelin,  Buchncr,  Lehmann.) 

Le  tremblement  mercuriel  survient  principalement  cbez  les  in- 
dividus qui  sont  exposé*  pendant  longtemps  à  l'action  du  mer- 
cure métallique.  Les  doreurs,  les  miroitiers,  les  chapeliers,  les 
ouvriers  qui  fabriquent  les  baromètres  et  les  thermomètres,  ceux 
qui  sont  employés  dans  les  inities  de  mercure,  enfin  tous  les  indi- 
vidus qui  séjournent  dans  une  atmosphère  chargée  de  vapeurs 
mercurielles  ou  qui  manient  les  composés  du  mercure,  sont  sujets 
à  contracter  l 'affection  dont  il  s'agit. 

Ajoutons  que  le  mercure  est  éliminé  lentement  par  les  urines 
et  par  la  bile.  On  admet  aussi  qu'il  est  éliminé  par  la  salive,  par 
le  mucus  intestinal,  el  même  par  le  lait.  On  sait  que  le  lait  des 
nourrices  soumises  à  un  traitement  mercuriel  peut  guérir  l'affec- 
tion syphilitique  chez  les  enfants  à  la  mamelle.  On  a  trouvé  du 
mercure  dans  la  sueur  et  dans  la  sérosité  des  vésicules  qui  se  for- 
ment sur  la  peau  dans  l'ec/éma  merciirici.  Uuelques  auteurs  affir- 
ment avoir  rencontré  le  mercure  a  l'état  métallique,  à  la  suite  d'un 
empoisonnement  chronique,  dans  diverses  parties  du  corps,  par 
exemple  sous  le  périoste,  dans  les  os,  dans  les  articulations,  dans 
le  cerveau,  etc. 

ARGENT 

L 'argent  se  rencontre  à  l'état  natif  dans  les  terrains  anciens.  On 
ie  trouve,  en  outre,  à  l'état  de  combinaison  dans  une  fouie  de  mi- 
néraux, tels  que  le  sulfure  d'argent  AgS,  l'argent  anlimonio-sul- 
furé  3AgS-|-  SbS3,  l'argent  arséuic-sulfuré  3AgS -f- AsS3,  la  myar- 
gyrite  AgS.RbS'  et  différents  autres  sulfanlimoniurcs  cl  sulfar- 
séniures  d'argent,  l'arséniure  d'argent,  l'anlimoniure  d'argent 
Ag'Nb,  le  chlorure,  le  bromure,  l'iodnrc  d'argent,  le  séléniure  et 
le  tellurure  d'argent,  enfin  l'amalgame  d'argent  naturel  Hg'Ag. 
L'argent  se  rencontre  en  petite  quantité  dans  une  foule  de  galènes 
et  de  pyrites  cuivreuses.  MM.  Malaguti,  Durocher  et  Sarzeaud  en 
ont  rencontré  des  traces  dans  l'eau  de  la  nier,  dans  différents  fucus, 
dans  la  houille,  etc. 

Plusieurs  procédés  sont  en  usage  pour  l'extraction  de  l'argent 
de  ses  minerais. 
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Les  minerais  plombifërrs  sont  traités  d'abord  pour  plomb,  et 
le  plomb  argentifère  (plomb  d'oeuvre)  est  soumis  ensuite  à  la  cou- 
pellation.  Dans  ces  derniers  lemps,  on  a  extrait  l'argent  du  plomb 
d'œtivre  par  un  nouveau  procède  qui  consiste  à  foudre  ce  dernier, 
à  y  ajouter,  en  remuant,  1  à  i  j  pour  cent  de  zinc  métallique,  et  il 
maintenir  ensuite  le  font  en  fusion  tranquille  pendant  quelque 
temps.  Le  zinc  s'empare  de  tout  l'argent  et  forme  avec  lui  un 
alliage  qui  se  rassemble  i  la  surface.  On  sépare  ce  zinc  argentifère 
et  on  le  traite  par  l'acide  l'iilurliydnqne  ('tendu.  Le  ïinc  se  dissout 
et  l'argent  reste  allie  à  une  petite  quantité  de  plomb. 

Les  minerais  d'argent  exempts  de  plomb  sont  traités  par  une 
méthode  particulière  qu'on  nomme  amalgamation.  Elle  repose 
sur  l'emploi  du  mereure,  qui  dissiml  l'argent  métallique. 

A  Freibcrg  en  Saxe,  on  traite  par  amalgamation  des  minerais 
d'argent  qui  renferment  indépendamment  du  sulfure  d'argent, 
des  pyrites  et  des  pyrites  cuivreuses.  On  réduit  ces  minerais  en 
poudre  et  on  les  grille  avec  du  sel  marin.  De  petites  quantités 
d'arsenic  et  d'antimoine,  que  les  minerais  renferment,  se  vola- 
tilisent à  l'état  d'oxydes,  et  les  pyrites  sont  converties  partiel- 
lement en  sulfates.  Ceux-ci,  réagissant  sur  le  chlorure  de  so- 
dium, donnent  du  sulfate  de  soude,  du  chlorure  cuivreux  et  du 
chlorure  ferreux.  Au  contact  de  l'air,  ce  dernier  passe  en  partie  a 
l'état  de  chlorure  IVrrique.  L'argent  un  le  sulfure  d'argent  est  con- 
verti en  chlorure.  Il  reste,  en  outre,  du  sulfate  ferreux  dont  une 
partie  se  convertit  en  oxyde  ferrique.  Le  résidu  du  grillage  est 
réduit' en  poudre  line  et  est  introduit  dans  des  tonnes  avec  de 
l'eau,  du  fer  métallique  et  du  mercure.  Les  tonnes  d'amalgama- 
tion sont  mises  en  mouvement  par  une  roue  hydraulique,  et  tour- 
nent sur  elles-mêmes,  de  telle  sorte  que  toutes  les  portions  du  mé- 
lange grillé  soient  mises  en  contact  avec  le  fer  et  le  mercure. 

Le  1er  réduit  les  chlorures  de  cuiïre  et  d'argent  et  met  en  li- 
berté de  l'argent  et  du  cuivre,  dont  le  mercure  s'empare,  tandis 
que  le  chlorure,  ferreux  formé  se  dissout  dans  l'eau.  L'opération 
terminée,  on  sépare  le  mercure,  on  l'introduit  dans  des  poches  en 
coutil  au  travers  desquels  passe  l'excès  de  mercure  allié  il  une  très- 
petite  quantité  de  métaux  étrangers,  tandis  qu'un  amalgame  pi- 
leux d'argent  et  de  cuivre  reste  dans  les  poches.  On  place  cet 
amalgame  dans  des  assiettes  en  fer,  que  l'on  chauffe  dans  un  four- 
neau :  le  mercure  se  volatilise  cl  est  recueilli  de  nouveau.  Il  reste 
sur  les  assiettes  de  l'argent  allié  a  du  cuivre  dans  les  proportions 
de  70  à  75  pour  cent  du  premier  métal,  et  de  30  il  25  pour  cent  du 
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second.  On  purifie  cci  argent  soit  par  conpcllation,  soit  par  affi- 
nage, opération  que  nous  décrirons  plus  loin. 

En  Amérique,  ofi  le  combustible  est  rare,  on  ne  grille  pas  les 
minerais  avec  du  sel  marin.  Mais,  après  les  avoir  réduits  en  poudre 
Hue,  on  les  humecte  avec  de  l'eau  cl  on  les  mêle  avec  2  à  5  pour 
cent  de  chlorure  de  sodium.  Quand  la  masse  est  devenue  bien 
homogène,  on  y  ajoute  i  a  \  pour  cent  de  magistral,  c'est-à-dire 
d'un  mélange  de  sulfate  ferreux  ou  ferrrique  et  de  sulfate  cui- 
vrique,  provenant  du  grillage  d'une  pyrite  cuivreuse.  On  m  Me 
exactement  en  faisant  piétiner  la  masse  par  des  chevaux  ou  des 
mulets.  Les  sull.ites  de  In  rl  )e  su] l'aie  île  enivre  réagissent,  par 
double  décomposition,  sur  le  set  marin  :  il  se  forme  des  chlorures 
ferreux,  ferrique  et  enivrique,  et  du  sulfate  de  soude.  Mais  l'argent 
métallique  contenu  dans  le  minerai  réduit  les  chlorures  ferrique 
et  cuivrique  a  l'élat  de  chlorures  ferreux  et  cuivreux,  cl  il  se  forme 
du  chlorure  d'argent.  D'un  autre  côte  le  sulfure  d'argent  que  ren- 
ferme le  mineiîii  est  décomposé  par  le  chlorure  cuivreux,  et  ï!  se 
forme  du  sulfure  cuivreux  et  du  chlorure  d'argent,  qui  se  dissout 
dans  le  se!  marin.  On  ajoute  alors  du  mercure  à  plusieurs  reprises. 

Ce  métal  rédui!  le  chlorure  d'argent,  on  se  transformant  en  ca- 
lomel;  l'argent  s'allie  à  l'excès  de  mercure  pour  former  un  amal- 
game. Au  bout  de  deux  à  trois  mois,  on  soumet  le  tout  à  un  lavage 
à  l'eau,  qui  sépare  cet  amalgame  des  parties  pins  légères.  On  chasse 
ic  mercure  par  distillation  comme  précédemment. 

On  voit  qu'une  portion  du  mercure  se  perd  dans  cette  opé- 
ration, en  passant  ù  l'étal  de  calomel.  On  en  perdrait  davantage 
si  on  laissait  dans  la  liqueur  un  excès  de  chlorure  cuivrique, 
qui  céderait  la  moitié  de  son  chlore  au  mercure.  Pour  empê- 
cher ecl  effet,  on  ajoute,  au  besoin,  au  mélange  une  certaine 
quantité  de  chaux  caustique,  qui  décompose  l'excès  de  chlorure 

Dans  ces  derniers  temps,  on  a  appliqué  au  licitement  des  mine- 
rais d'argent  un  procédé  qui  dispense  de  la  coupe  Hat  ion  et  de 
l'amalgama  lion.  Il  consiste  a  griller  ces  minerais  avec  du  sel  ma- 
rin, opération  qui  a  pour  but  de  eonverlir  l'argent  en  chlorure,  et 
à  épuiser  ensuite  le  produit  du  p  dla^c  avec  une  solution  chaude 
de  sel  marin  ou  d'hyposulfitc  de  soude  (Patera).  l.e  chlorure  d'ar- 
gent se  dissout  dans  ces  solutions  cl  en  csl  précipité  par  le  cuivre 
métallique.  On  peut  aussi  précipiter  l'argent  par  le  sulfure  de  so- 
dium a.  l'état  de  sulfure  d'argent,  que  l'on  réduit  par  des  gre- 
nailles de  fer. 
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L'argent  provenant  de  l'amalgamation  renferme  du  cuivre.  Pour 
le  purifier,  on  le  coupelle  avec  du  plomb,  ou  on  le  soumet  à  l'af- 
finage. Celte  dernière  opérai  ion  coii.islf  h  tondre  F  rusent  impur, 
au  contact  de  l'air,  dans  tin  fourneau  particulier.  Ce  fourneau  con- 
siste en  une  calotte  hémisphérique  de  fonte,  que  l'on  rcv'Ot  d'une 
couche  Épaisse  de  marne  ou  de  cendres  de  bois,  de  manière  à 
former  une  coupelle.  Les  oxydes  qui  se  forment  par  l'oxydation 
du  cuivre  et  du  plomb  que  l'argenl  renferme  entrent  en  fusion 
et  sont  absorbés  par  la  coupelle  poreuse. 

L'argent  qu'on  trouve  dans  le  commerce  est  souvent  allié  à  du 
cuivre.  On  purifie  cet  argent,  dans  les  laboratoires,  en  le  transfor- 
mant en  chlorure  et  en  réduisant  celui-ci  a  l'état  métallique, 
l'our  cela,  on  dissout  l'argent  impur  dans  l'acide  azotique,  et  on 
précipite  la  dissolution  par  l'aeide  chlurhydrique  ou  le  chlorure 
de  sodium.  On  recueille  le  chlorure  d'argent,  on  le  sèche,  on  le 
mêle  avec  son  poids  de  carbonate  de  potasse,  auquel  on  peut 
ajouter  une  certaine  quantité  de  chlorure  de  sodium,  pour  obte- 
nir un  fondant  très-liquide.  On  calcine  le  mélange  au  rouge  vif, 
dans  un  creuset  de  terre.  Le  carbonate  de  potasse  est  décomposé 
par  le  chlorure  d'argent  en  acide  carbonique,  oxygène  et  chlorure 
de  potassium.  L'argent  est  mis  en  liberté  et  se  rassemble  au  fond 
du  creuset.  Pour  faciliter  la  réduction  de  la  potasse,  quelques 
chimistes  conseillent  d'ajouter  une  petite  quantité  de  colophane 
ou  de  poudre  de  charbon. 

Nous  indiquerons  plus  loin  un  procédé  de  réduction  du  chlo- 
rure d'argent  par  la  voie 'humide. 

Propriétés  ds  l'argent.  — L'argent  est  le  plus  blanc  et  le  plus 
brillant  de  tous  les  métaux.  Il  est  plus  mou  que  le  cuivre  et  plus 
dur  que  l'or.  Après  l'or,  c'est  le  métal  le  plusmallcable  et  le  plus 
ductile;  on  peut  le  réduire  en  lames  d'une  épaisseur  de  ^~  de 
millimétré;  on  peut  le  tirer  en  fils  d'une  ténuité  extrême.  L'n 
gramme  d'argent  peut  donner  un  fil  long  de  2600  mètres  environ. 
L'argent  est  assej  tenace.  La  densité  de  l'argent  est  de  10,53 
à  10,36.  Kilo  est  plus  grande  pour  le  métal  fondu  que  pour  le  so- 
lide; car  un  morceau  d'argent  surnage  dans  un  bain  de  ce  métal. 

L'argent  fond  vers  1000°.  Fondu,  il  possède  la  singulière  pro- 
priété de  dissoudre  l'oxygène.  11  en  absorbe  environ  vingt-deux 
fois  son  volume  et  le  laisse  dégager  de  nouveau,  en  se  solidifiant. 
Ce  dégagement  de  gaz  occasionne  l'entraînement  et  la  projection 
d'une  petite  partie  du  métal,  phénomène  qu'on  exprime  en  disant 
que  l'argent  roche.  L'argcalqui  renferme  une  petite  quantité  d'or 
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perd  la  propriété  d'absorber  de  l'oxygène  et,  par  conséquent,  de 
rocher.  Chauffé  au  chalumeau  à  gaz  hydrogène  et  oxygène,  l'argent 
bouillonne,  se  volatilise  et  émet  des  vapeurs  vertes. 

Il  ne  s'oxyde  point  lorsqu'on  le  fond  simplement  à  l"air.  Mais 
lorsqu'on  le  place  dans  le  dard  d'un  chalumeau  à  gaz  oxygène  et 
hydrogène,  il  émel  des  vapeurs  comme  le  plomb  incandescent  et 
donne  un  oxyde  qui  se  condense  sous  forme  d'un  enduit  jaune. 
L'argent  reste  inaltéré  au  contact  des  alcalis  caustiques,  des 
carbonates  ou  des  azotates  alcalins  en  fusion  :  de  là  l'emploi  des 
creusets  d'argent  pour  fondre  ces  matières. 

L'argent  absorbe  l'ozone  et  lonue  du  hioxyde  noir  AgO!,  D'après 
'M.Hegiiault,  il  décompose  faiblement  l'eau  au  rouge  blanc.  Il  dé- 
compose l'hydrogène  sulfuré  n  la  température  ordinaire,  et  se 
recouvre  d'une  couche  de  sulfure  d'argent  noir.  Il  est  aussi  atta- 
qué par  les  sulfures  en  fusion,  avec  formation  de  sulfure  d'ar- 
gent. 

L'argent  incainlesi-ent.  di'cruupusc  le  }>az  chlorhydrique,  avec  for- 
mation de  chlorore  d'argent.  Ce  métal  est  a  peine  attaqué. par  une 
solution  d'acide  ehlorhydrique.  Il  décompose  l'acide  iodhydrique 
en  solution  concentrée,  avec  formation  d'iodurc  d'argent  et  déga- 
gement d'hydrogène  (H.  Ileville).  L'acide  azotique  moyennement 
concentré  le  dissout  déjà  h  froid.  L'acide  sulfurique  l'attaque  à 
chaud,  avec  dégagement  d'acide  sulfureux  et  formation  de  sulfate 
d'argent. 


Le  «onsoxyde,  peu  connu,  s'obtient  en  chauffant  le  tartratc  ou 
le  citrate  d'argent  à  ÏO0"  dans  un  courant  d'hydrogène,  dissolvant 
le  produit  dans  l'eau  et  traitant  la  solution  brune  par  la  potasse 
caustique.  C'est  une  poudre  noire. 

L'oxyde  d'argent  se  précipite  à  l'état  anhydre,  lorsqu'on  ajoute 
delà  potasse,  exempte  de  chlorure,  à  une  solution  d'azotate  d'ar- 
gent. Le  précipité,  conveoablenicnl  lavé,  se  présente  sous  la  forme 
d'un  dépôt  floconneux  brun  olive,  lequel  forme  une  poudre  brune 
après  la  dessiccation.  L'oxyde  d'argent  se  décompose  très-facile- 
ment par  la  chaleur,  lentement  sous  l'influence  des  rayons  solaires. 
Il  est  réduit  par  l'hydrogène  au-dessous  de  100°.  Récemment  préci- 
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On  en  connaît  trois,  savoir  : 


l.f.  s(jii!i-o\y(ie  d'argent. 
L'uxyilc  d'aryen!  
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pilé,  il  est  un  peu  soluble  dans  l'eau,  qui  en  prend,  d'après 
M.  Binc.ni,  ;o'po  et  qui  manifeste  ensuite  une  légère  réaction 
alcaline. 

L'oxyde  d'argent  est  une  base  énergique,  qui  neutralise  par- 
faitement les  acides,  et  qui  déplace  l'oxyde  de  cuivre  de  ses 
combinaisons  avec  les  acides. 

Lorsqu'on  fait  digérer  ih;  l'oxyde  d'argent  avec  de  l'ammoniaque, 
on  ohlient  une  poudre  noire,  très-explosive,  qui  est  connue  sous 
le  nom  d'argent  fulminant.  On  peut  aussi  l'obtenir  en  ajoutant  de 
l'ammoniaque  à  une  solution  d'azotate  d'argent  et  en  précipitant 
la  liqueur  par  la  potasse  caustique. 

Lorsqu'il  est  sec,  ce  composé  détone  avt'C  une  grande  violence 
parle  plus  léger  frottement.  11  fait  même  explosion  sous  l'eau, 
lorsqu'on  chaulle  celle-ci  a  100°.  Sa  composition  n'est  pas  bien 
connue.  Quelques  cbimistes  l'envisagent  comme  une  combinaison 
d'ammoniaque  avec  l'oxyde  d'argent  AgO.AzIl3,  d'autres  comme 
H  ) 

no  [iiiiiiluiv  A/II-An  =  i!    A/,  il  aut.vi-,  end::.  e<immi>  im  nxuiwv 

Hg) 

.  AzAg3. 

L'oxyde  d'ai'^oul  esl  quelquefois  employé  en  médecine.  On  l'ad- 
ministre a  l'intérieur  pour  combitllre  l'épilepsic  cl  la  syphilis. 

Le  peroxyde  d'argent  s'obtient,  sous  forme  de  petits  cristaux 
noirs,  par  l'éleetrolyse  d'une  solution  élerulue  dentale  d'argent. 
On  place  celle-ci  dans  un  tube  en  D,  dont  chaque  branche  reçoit 
une  électrode  en  platine.  Le  peroxyde  d'argent  se  dépose  sur 
l'électrode  positive.  Il  se  forme  aussi  par  l'action  de  l'ozone  sur 
l'argent  métallique. 

sulfdre  d'argent. 
AgS. 

On  le  trouve  dans  la  nature  sotis  forme  d'octaèdres  réguliers, 
ordinairement  modifies  par  des  facettes.  Il  est  d'un  gris  noir  et 
possède  un  certain  éclat.  Sa  densité  est  égale  à  7,2.  Il  est  un  peu 
malléable  et  assez  mou  pour  qu'on  puisse  le  rayer  avec  l'ongle.  Il 
est  isomorphe  avec  le  sulfure  cuivreux  Cu!S. 

L'argent  et  le  soufre  se  combinent  par  voie  de  fusion.  L'excès 
de  soufre  distille,  et  il  reste  une  masse  cristalline  de  sulfure  d'ar- 
gent. On  obtient  aussi  le  sulfure  d'argent,  sous  forme  d'une  poudre 
noire  amorphe,  lorsqu'on  dirige  un  courant  d'hydrogène  sulfuré 
dans  la  solution  d'un  sel  argeulique. 
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Le  sulfure  d'argent  est  attaqué  par  l'acide  chlorhydriquc  bouil- 
lant, avec  formation  de  chlorure  (l'argent  et  d'hydrogène  sulfuré. 
Il  se  dissout  dans  l'acide  azotique  concentre  avec  dépôt  de  soufre. 
Il  est  facilement  attaqué  par  l'acide  sulfurique  chaud,  et  se  trans- 
forme en  sulfate. 

chlorure  d'argent. 
AgCI. 

Le  chlorure  d'argent  se  rencontre  dans  la  nature.  Les  minéra- 
logistes le  nomment  argent  corne.  On  le  trouve  quelquefois  cristal- 
lisé en  cubes  ou  en  octaèdres.  U  se  forme  directement,  lorsqu'on 
chauffe  l'argent  dans  du  chlore  sec.  Il  prend  aussi  naissance  lors- 
qu'on grille  un  compose  quelconque  d'argent  avec  du  sel  ma- 
rin. On  l'obtient  ordinairement  par  double  décomposition,  en 
ajoutant  de  l'acide  chlorhydriquc  ou  du  chlorure  de  sodium  à  une 
solution  daïolalc  d'argent.  11  se  forme  ainsi  un  précipite  blanc, 
caillcbotté  qui  devient  violet  lorsqu'il  est  exposé  a  l'action  de  la 
lumière.  Ce  changement  de  couleur  est  dû  à  une  décomposition 
partielle.  Le  chlorure  violet  ne  se  dissout  plus  entièrement  dans 
l'ammoniaque  cl  laisse  un  fiiibh1  résidu  d'argent  métallique.  L'art 
de  la  photographie  a  pour  l'ondenienl  ei'llc  propriété  du  chlorure 
d'argent  d'être  impressionné  par  la  lumière. 

Le  chlorure  d'argent  fond  vers  200°  et  se  prend  par  le  refroidis- 
sement en  une  masse  cornée  grise  qu'on  peut  couper  au  couteau. 
A  une  température  très-élcvéc,  il  répand  des  vapeurs  sans  se  dé- 
composer. 

Le  fer  et  le  zinc  réduisent  avec  la  plus  grande  facilité  le  chlorure 
d'argent  humide.  Celte  réduction  s'accomplit  plus  facilement  en- 
core en  présence  de  l'acide  chlorhydriquc  ou  de  l'acide  sulfurique. 
On  peut  admettre  que  c'est  l'hydrogène,  mis  en  liberté  par  l'action 
du  métal  sur  l'acide,  qui  réduit,  dans  ce  cas,  le  chlorure  d'argent. 
Même  après  avoir  été  fondu,  ce  dernier  corps  est  complètement 
réduit  par  le  zinc  et  l'acide  chlorhydriquc'. 

La  réduction  peut  s'effectuer  a  l'aide  du  courant  de  la  pile, 
dans  les  circonstances  suivantes  :  (in  introduit  daus  une  capsule 
en  platine  du  chlorure  d'argent  humide,  et  on  y  ajoute  de  l'acide 
sulfurique  étendu  de  9  parties  d'eau;  on  place  ensuite  dans  la 
capsule  une  cellule  en  terre  blanche  poreuse  contenant  de  l'acide 
sulfurique  étendu,  dans  lequel  on  fait  plonger  une  plaque  de  zinc 
amalgamé.  On  ferme  alors  le  circuit  en  mellanl  en  communication, 
à  l'aide  d'un  fil  de  platine,  la  plaque  de  zinc  et  la  capsule  en  pla- 
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line.  Aussitôt  le  chlorure  d'argon t  est  réduit  a  l'état  d'argent  mé- 
tallique gris  et  spongieux. 

Fondu  avec  les  alcalis  caustiques  ou  les  alcalis  carbonates, 
avec  de  la  chaux  ou  du  carbonate  de  chaux,  le  chlorure  «l'argent 
csf  décomposé.  Il  se  forme  un  chlorure  alcalin  ou  du  chlorure  de 
calcium  el  do  l'argent  métallique;  de  l'aride  carbonique  et  de 

Le  cuivre,  le  bismuth,  le  plomb,  le  mercure  réduisent  lente- 
ment le  chlorure  d'argent.  Le  chlorure  cuivreux  lui  enlève  de 
même  son  chlore  en  présence  de  l'eau,  en  passant  à  l'état  de  chlo- 
rure cuivriquo.  Soumis  à  réhullilion  avor  do  la  potasse  caustique, 
!e  chlorure  d'argent  se  convertit  en  oxyde  d'argent.  Si  l'on  ajoute 
une  solution  de  sucre  à  la  liqueur  alcaline  el  bouillante,  on  obtient 

blemenl  dans  l'acide  chlorbydrique  concentré,  et  cette  solution 
le  laisse  déposer  en  oi'laèdres  par  l'évapo ration. 
Elle  est  troublée  par  l'eau. 

Le  chlorure  d'argent  se  dissout  aussi,  on  petite  quantité,  dans 
une  solution  saturée  de  chlorure  do  sodium,  surlout  si  l'on  chauffe. 
A  100",  une  solution  saturée  de  sel  marin  est  capable  de  dis- 
soudre un  poids  de  chlorure  d'argent  représentant  les  4/1000  du 
poids  du  chlorure  do  sodium  qu'elle  renferme. 

Le  chlorure  d'argent  sec  absorbe  une  quantité  notable  de  gaz 
ammoniac.  Délayé  dans  l'eau,  il  se  dissout  facilement  dans  une 
solution  aqueuse  d'ammoniaque.  Il  est  hiMduhlc  dans  l'anilr  azo- 
tique froid  ou  bouillant. 

Le  chlorure  d'argent  se  dissout  abondamment  dans  la  solution 
d'un  hyposulfite  alcalin,  avec  formation  d'un  chlorure  alcalin  et 
d'un  hyposulfite  double  d'alcali  el  d'argent. 

Une  solution  d'acide  iodhydrique  décompose  le  chlorure  d'ar- 
gent, avec  dégagement  de  chaleur  et  formation  d'acide  chlorhy- 
drique  et  d'iodure  d'argent. 

Enfin,  le  chlorure  d'argent  est  décomposé  lentement,  en  pré- 
sence de  l'eau,  par  certains  sulfures  métalliques  insulubles  :  par 
suite  d'un  échange  d'éléments,  il  se  forme  du  sulfure  d'argent  et 
un  chlorure  métallique. 


llHOMUliE  D'AUGE  ST. 


BROME RE  n' AUGE  ST. 

AgBr. 

On  le  prépare,  par  double  décomposition,  en  mélangeant  des  so- 
lutions d'azotate  d'argent  ut  de  bromure  de  potassium.  11  constitue 
un  précipité  blanc  qui  jaunit  à  la  lumière.  Comme  le  chlorure 
d'argent,  il  se  dissout  dans  l'ammoniaque  et  dans  les  hyposulfites 
alcalins. 

ioduhe  d'argest. 
Agi- 

On  l'obtient  ordinairement  par  double  décomposition,  en  mélan- 
geant des  solutions  d'iodiirc  de  polassinni  et  d'azotate  d'argent. 
C'est  un  précipité  cailleliutlé  jaune  qui  noircit  ù  la  lumière.  Il  est 
très-pou  solublc  dans  l'ammoniaque,  qui  fait  passer  sa  couleur  du 
jaune  au  blanc.  Use  dissout  sensiblement  dans  les  suintions  d'iodure 
de  potassium  et  des  chlnnnvs  alcalins,  fin  a  employé  en  méde- 
cine l'iodure  double  de  potassium  et  d'argent. 

L'iodure  d'argent  se  forme  aussi  par  l'action  d'une  solution 
concentrée  d'acide  iodhydrique  sur  l'argent  métallique.  Il  se  pré- 
sente alors  sous  forme  de  petits  prismes  hexagonaux. 

AZOTATE  D'ARGENT. 
AgAîO"  =  AiOS^gO. 

Pour  préparer  ce  sel,  qni  est  d'un  usage  si  fréquent  en  médecine 
et  qui  constitue  un  des  réactifs  les  plus  employés  dans  les  labo- 
ratoires, on  dissout  l'argent  pur  dans  l'acide  azotique  de  33",  et  on 
laisse  refroidir  la  solution.  Un  obticnl  nue  crislallisation  en  larges 
lames  incolores,  entre  lesquelles  est  interposée  une  eau-mère  acide. 
On  purifie  ces  cristaux,  en  les  laissant  égoultcr  et  en  les  dissolvant 
dans  une  petite  quantité  d'eau  bouillante.  Par  le  refroidissement, 
l'azotate  d'argent  cristallise. 

Lorsqu'on  dissout  de  l'argent  monnayé  dans  l'acide  azotique, 
on  obtient  une  solution  d 'azotate  d'argent  mélangée  d'azotate  de 
cuivre.  Pour  séparer  ce  dernier  sel,  il  suffit  de  précipiter  le  quart 
de  la  liqueur  par  la  potasse  caustique,  de  bien  laver  le  précipité, 
qui  est  formé  par  un  mélange  d'oxyde  d'argent  et  d'oxyde  de 
cuivre,  et  de  faire  digérer  à  chaud  ce  précipité  avec  les  trois  autres 
quarts  du  liquide.  L'oxyde  d'argent  que  le  précipité  renferme  dé- 
place alors  l'oxyde  de  cuivre  que  contient  la  solution,  et  l'on  obtient 
une  solution  incolore  qu'il  suffit  de  filtrer  et  d'évaporer  pour  avoir 
de  l'azotate  d'argent  cristallisé. 


AZOTATE  D'ARGENT.  SU 
Un  procédé  plus  avantageux  pour  purifier  l'azotate  d'argent, 
lorsqu'il  renferme  de  l'azotate  de  cuivre,  consiste  a  évaporer  la  so- 
lution Lieue  a  sieeilé,  et  à  chauffer  le  résidu  de  manière  a  fondre 
l'azotate  d'argent  cl  à  le  maintenir  en  fusion  pendant  quelque 
temps.  A  la  température  où  ce  dernier  sel  fond,  l'azotate  de 
cuivre  abandonne  son  acide  et  se  transforme  en  oxyde  de  cuivre. 
Il  suffit  de  reprendre  par  l'eau,  après  le  refroidissement,  pour 
dissoudre  l'azotate  d'argent,  l'oxyde  de  cuivre  restant  a  l'étal  in- 
soluble. 

Pour  préparer  ];i  pierre  infernale,  on  fond  ['azotate  d'argent  pur 
dans  une  capsule  de  porcelaine,  et  dûs  que  le  sel  est  en  fusion 
tranquille,  nu  le  coule  flans  une  lingoticre  préalablement  chauffée 
et  qu'on  a  ou  soin  d'enduire  d'une  légère  couche  de  suif  (fi'j.  î)lJ). 

La  pierre  infernale  forme  des  hâtons  incolores,  lorsqu'ils  sont 
purs  et  récemment  préparé;;;  mais  ils  sont  ordinairement  colorés 
en  gris  par  une  petite  portion  d'argent  réduit  à  la  surface.  La  cas- 
sure île  ces  hâtons  r-t  eiislallmr  et  rayicmér. 

L'azolale  d'argent  cristallisé  forme  des  tables  rhonilioidalcs  in- 
colores. 11  est  anhydre.  Il  fond  facilement  on  un  liquide  incolore 
ou  légèrement  jaunâtre,  qui  se  prend  par  le  refroidissement  en  une 
masse  cristalline  blanche.  Au  rouge,  l'azotate  d'argent  se  décom- 
pose en  laissant  dégager  de  l'oxygène  et  de  l'acide  hypoazotiqtic, 
et  en  laissant  un  résidu  d'argent  métallique. 

L'azotate  d'argent  se  di-sout  dans  sou  poids  d'eau  froide  et  dans 
la  moitié  de  son  poids  d'eau  bouillante.  Il  se  dissout  aussi  dans 
quatre  parties  d'alcool.  La  solution  aqueuse  est  neutre.  Exposée 
au  contact  de  l'air,  elle  noircit  comme  les  cristaux  et  le  sel  fondu, 
par  suite  d'une  réduction  partielle  duc  à  l'action  des  matières  or- 
ganiques suspendues  dans  l'air. 

Elle  noircit  de  même  la  peau  par  l'effet  d'une  action  du  même 
genre. 

Ces  taches  disparaissent,  lorsqu'on  les  lave  avec  une  solution 
d'hyposulfitc  de  soude  ou  mieux  de  cyanure  de  potassium. 

L'hydrogÈne  réduit  lentement  la  solution  d'azotate  d'argent  avec 
dépôt  d'argent  métallique.  L'action  est  favorisée  par  l'élévation  de 
la  température  et  par  l'augmentation  de  la  pression  (Betctoif). 

L'azotate  d'argent  est  un  médicament  précieux.  On  le  prescrit 
souvent  à  l'intérieur,  sons  forme  de  solution  ou  de  pilules,  contre 
les  affections  nerveuses,  quelquefois  contre  l'épilepsie  et  contre  la 
dysscnlerie.  11  est  absorbé  et  sa  présence  dans  l'économie  se  mani- 
feste au  bout  de  quelque  temps  par  la  coloration  noire  de  la  peau. 


SU  HYPOSULPITE  DE  SOUDE  ET  D'ARGENT, 

A  l'extérieur,  l'azotate  d'argent  est  ires -fréquemment  employé 
comme  caustique.  On  s'en  sert  sons  forme  solide,  h  l'état  (te  pierre 
infernale,  ou  sous  forme  de  dissolution,  ou  même  de  pommade. 
La  solution  d'azotate  d'argent  est  un  excellent  collyre. 

HÏPOSDLFITE  DE  SOUDE  ET  d'AEGEKT. 

On  a  conseillé  l'emploi  de  ce  sel  pour  l'usage  intérieur,  parce 
que,  dit-on,  il  ne  présente  pas  l' inconvénient  de  colorer  la  peau. 
Ou  le  prépare  en  dissolvant  du  chlorure  d'argent,  jusqu'à  satura- 
lion,  dans  une  suiulimi  d'hypusulfile  de  soude  :  il  se  forme,  par 
double  décomposition,  du  chlorure  de  sodium  et  de  l'hyposulfite 
donlile  de  soude  et  d'argent.  Lorsqu'on  évapore  la  liqueur,  ce  der- 
nier sel  cristallise  en  houppes  uu  en  lamelles  soyeuses.  Ainsi  pré- 
paré, il  est  inaltérable  à  l'air. 


2(S*Oî,NaO)  +  SW^gO. 
On  en  connaît  un  autre  dont  la  composition  est  représentée  par 
la  formule 

Sm»,NaO  +  STf^AgO. 
Ce  sel  se  dépose  lorsqu'on  refroidit  l'cau-merc  d'où  le  sel  précé- 
dent s'est  séparé.  Il  forme  de  petits  prismes  &  6  pans  durs  et  bril- 
lants. 

alliages  d'augent. 
Les  plus  importants  de  ces  alliages  sout  ceux  d'argent  et  de 
cuivre.  Ils  sont  plus  durs  que  l'argent  lui-même  et  sont  employés 
de  préférence,  par  cette  raison,  pour  In  fabrication  des  monnaies, 
de  la  vaisselle  et  d'autres  objets  d'argenterie.  Voici  la  composi- 
tion des  alliages  d'argent  et  de  cuivre  les  plus  usités  en  France  : 

Monnaies  d'argent   nno  100 

MûiliiilU'i   930  "0 

Vnisscllfl  cl  nrgcnlCLie   SÏO  'M 

Bijouterie   800  200 

Le  titre  de  ces  divers  alliages  est  établi  il  l'aide  de  méthodes 
analytiques  très -précises.  1,'cssai  des  matières  d'argent  peut  se 
faire"  par  la  voie  sèche  ou  par  la  voie  humide. 

L'essai  par  la  voie  sèche  consiste  dans  l'opération  qu'on  nomme 
coupe  [fait  on,  et  dont  nous  ne  pouvons  donner  ici  qu'une  descrip- 
tion tres-sommaire. 
On  fond  dans  une  coupelle  en  poudre  d'os,  chanifée  au  rougo 


Ai.r.ur.KS  o'aih:i'.nt. 


dans  1g  moufle  d'un  fourneau  à  réverbère,  une  certaine  quantité 
de  plomb  niéUilHijui'  ;  puis  un  tlcpost?  sur  le  métal  fondu  unequan- 


Fig.  9!>. 

tité  pesée  de  l'alliage  d'argent  et  de  cuivre,  qu'on  a  soin  d'enve- 
lopper dans  un  petit  muito.ni  de  papier.  On  obtient  ainsi  un  alliage 
ternaire,  qui  est  exposé,  nu  rouge,  ;i  l'action  de  l'air.  Dans  ces  con- 
ditions, le  plomb  et  le  cuivre  s'oxydent,  et  la  liiharge  fondue,  qui 
doit  être  en  grand  excès  par  l'apport  ù  l'oxyde  de  cuivre,  dissout 
celui-ci  et  est  absorbée  avec  lui  par  la  coupelle  poreuse.  Le  phé- 
nomène de  Vi'dair  (page  .'iH7j  indique  la  fin  de  l'opération. 

L'essai  par  la  voie  humide  consiste  a  ajouter,  a  la  dissolution  azo- 
tique d'un  poids  donné  d'argent  allié  a  du  cuivre,  une  solution 
(Urée  de  chlorure  de  sodium,  r'csl-  â  dire  une  solution  renfermant 
un  poids  exactement  connu  île  rc  composé.  Uu  ajoute  cette  so- 
lution, avec  précaution,  jusqu'à  ce  qu'elle  ne  détermine  plus  de 
précipité  de  chlorure  d'argent,  et  l'on  calcule  la  quantité  d'argent 
par  le  iQtume  de  la  solution  titrée  qu'il  a  fallu  y  ajuuter  pour  dé- 
terminer uni'  précipitation  complète. 

tloninie  le  chlorure  'l'argent  se  dépose  facilement  au  sein  d'uuo 
liqueur  qu'on  a  eu  soin  d'agiter,  il  est  facile  de  saisir  le  terme  de 
l'opération,  c'est-à-dire  le  moment  précis  où  loul  l'argent  c*l  pré- 
cipité et  où  il  cumiciil  d'arrêter  l'addition  de  la  liqueur  titrée. 
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B4C  on. 

Tels  sont  les  principes  des  essais  li  'argent.  Nous  ne  pouvons  en- 
trer ici  tlaiis  les  détails  de  ces  opérations. 

Caractères  des  sels  d'argent.  —  Les  solutions  nrgentiqnes  sont 
précipitées  en  noir  par  l'hydrogène  sullïiré  et  par  le  suif  hydrate 
d'ammoniaque.  Le  sulfure  d'argent  formé  est  insoluble  dans  le 
suM'hvdralc  d'ammoniaque. 

Elles  son!  précipitées  en  vert  olive  par  la  potasse  caustique,  et  le 
précipité  est  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Elles  ne  sont  [tas  précipitées  par  l'ammoniaque.  I.'acide  chlor- 
hydrique  et  les  chlorures  solublcs  y  rorment  un  précipité  hlanc 
caillebotlé,  soluble  dans  l'ammoniaque,  insoluble  dans  l'acide 
azotique  froid  ou  bouillant. 

1,'iodure  de  potassium  y  forme  un  précipité  jaune  à  peu  près  inso- 
luble dans  l'ammoniaque. 
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L'or  est  un  des  métaux  les  plus  anciennement  connus.  On  le 
rencontre  presque  toujours  à  l'ctat  nalif,  soit  dans  des  filons  ou 
des  veines,  soit  dans  des  sables.  Il  est  souvent  allié  a  de  l'argent, 
plus  rarement  à  de  l'iridium  et  à.  du  rhodium.  On  trouve  au  Urésil 
un  alliage  d'or,  d'argent  et  de  palladium;  en  Transylvanie  un  mi- 
néral rare  qui  est  un  lellurure  d'or  et  d'argent  (Ag,AuTe!).  Enfin, 
l'or  se  rencontre,  en  petite  quantité,  dans  beaucoup  de  minerais 
d'argent,  de  plomb,  de  cuivre,  de  fer. 

Les  sables  d'un  grand  nombre  de  rivières  reiifcrmcnl  de  l'or  en 
paillettes.  Le  Rhin  en  charrie  près  de  Strasbourg.  Lorsqu'ils  sont 
assez  riches,  on  soumet  ces  sables  a  dos  lavages  qui  enlèvent  les 
parties  les  plus  légères,  concentrent  l'or  et  permettent  de  le  re- 
cueillir. On  exploite,  par  la  méthode  des  lavages,  les  sables  auri- 
fères de  la  Californie  et  de  l'Australie  qui  renferment  l'or  soit 
sous  forme  de  deodriles  on  de  paillettes,  suit  en  grains  irréguliers, 
qu'on  nomme  pépites  lorsqu'ils  atteignent  une  certaine  grosseur. 

Les  contrées  les  plus  riches  en  or  sont  l'Australie,  la  Californie, 
le  Brésil,  le  Chili,  la  région  de  l'Oural,  la  Transylvanie,  la  Hongrie. 
Jusqu'ici  les  plus  grosses  pépites  oot  été  trouvées  en  Australie 
(34.5  et  67  kilogrammes). 

Pour  extraire  l'or  des  roches  quarlzeuscs  aurifères,  on  broie 
celles-ci  de  manière  fi  les  réduire  en  poudre  et  on  les  soumet  ù 
des  lavages  qui  entraînent  les  parties  légères.  Les  parcelles  d'or 
ainsi  concentrées  sont  souvent  trop  petites  pour  pouvoir  être  sé- 
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parées  mécaniquement  :  on  les  extrait  alors  à  l'aide  du  mercure. 
L'amalgame  ainsi  obtenu  étant  soumis  a  la  distillation,  l'or  reste. 

Les  minerais  très-pauvres  en  or  sont  grilles,  puis  fondus.  On 
obtient  une  malle  qu'on  grille  de  nouveau  et  qu'on  fond  en- 
suite avec  du  plomb.  Le  plomb  d'œuvre  ainsi  obtenu  étant  sou- 
mis à  la  coupellalion,  il  reste  de  l'or  ordinairement  allié  ù  de 
l'argent. 

Affinage  de  l'or.  —  L'or  natif,  aussi  bien  que  celui  qu'on  extrait 
de  divers  minerais,  est  presque  toujours  allié  à  de  l'argent.  On 
sépare  les  deux  métaux  par  la  voie  humide,  en  attaquant  l'alliage 
soit  par  l'acide  azotique,  soit  par  l'acidi'  sull'urique.  Dans  les  deux 
cas,  l'alliage  doit  être  riche  en  argent;  s'il  ne  l'est  pas,  on  le  fond 
avec  ce  dernier  métal,  de  manière  que  la  proportion  s'en  élève 
à  73  ou  HO  pour  cent.  On  nomme  cette  opération  ini/uartation. 

Un  tel  alliage  d'or  et  d'argent  étant  soumis  à  l'action  de  l'acide 
azotique,  l'argent  seul  se  dissout  cl  l'or  reste.  Ou  emploie  fréquem- 
ment l'acide  sull'urique  pour  attaquer  cet  alliage.  11  se  forme, 
lorsqu'on  chaude,  du  sulfate  d'urgent  snluble  dans  l'eau  chaude, 
et  l'or  reste  sous  forme  d'une  poudre  brune.  En  introduisant  des 
lames  de  cuivre  dans  la  solution  du  sulfate  d'argent,  on  en  préci- 
pite l'argent  sous  forme  de  petits  grains  cristallins. 

L'n  alliage  d'or  et  d'argent  riche  en  or  peut  élre  attaqué  par  l'eau 
régale.  L'argent  l'esle  sous  forme  de  chlorure  insoluble,  et  l'or  se 
dissout  a  l'état  de  chlorure.  Le  sulfate  ferreux  le  précipite  de  cette 

réaction]  le  chlore  du  chlorure  d'or  se  porte  sur  une  partie  du  Ter 
du  sulfate  ferreux,  qui  se  transforme  nlors  en  sulfale  ferrique. 
Ajoutons  qu'on  tire  parti  de  cette  réaction,  dans  les  laboratoires, 
pour  préparer  de  l'or  chimiquement  pur.  Le  métal  pulvérulent 
que  donnent  ces  diverses  opérations  est  fondu,  dans  un  creuset  de 
graphite,  avec  du  borax  ou  avec  du  mire. 

Tels  sont  les  principes  sur  lesquels  repose  l'affinage  des  métaux 
précieux. 

Propriétés  de  l'or.  —  L'or  pur  est  d'un  beau  jaune.  En  feuilles 
très-minces,  il  esl  Iranspurenl  ;  la  lumière  Iraiinoi-e  e->l  vcrle.  La 
densité  de  l'or  esl  égale  à  19,5.  Sa  forme  crislalline  est  l'octaèdre 
régulier.  C'est  le  plus  malléable  et  le  plus  duclile  de  tous  les  mé- 
taux. On  peut  le  réduire  en  feuilles  tellement  minces  qu'il  en  fau- 
drait 10,00(1  pour  faire  l'épaisseur  d'un  millimètre.  Lue  masse  d'or 
pesant  un  gramme  peut  être  étirée  en  un  111  long  de  3,000  métros. 
L'or  est  mou  et  peu  tenace. 
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m  COMBINAISONS  DE  L'OR  AVEC  L'OXYGÈNE. 

L'or  fond  a  environ  1200°  du  thermomètre  à  air.  Fondu,  H  parait 
vcrl.  Exposé  aux  plus  hautes  températures  du  chalumeau  à  gaz 
oxygène  cl  hydrogène,  il  répand  uni'  vapeur  vcrlc. 

Il  est  inaltérable  à  l'air,  à  toutes  les  températures.  Les  acides 
snlfurique,  chlorbydriqae,  exotique,  phosphorique  ne  l'attaquent 
ni  à  chaud  ni  à,  froid.  L'acide  iodhydrique  le  dissout  en  petite 
quantité.  Il  en  est  de  même  de  l'eau  de  chlore  et  de  brome.  L'eau 
régale  est  le  meilleur  dissolvant  de  l'or.  Le  nitre  et  les  alcalis  fon- 
dants, n'en  oxydent  que  des  i-|m:ihI ili' s  insignifiantes. 

Le  soufre  ne  se  combine  a  l'or  à  aucune  température.  Mais  ce 
métal  esl  transformé  cri  sulfure,  lursijii'iiii  le  ehaiiHe  avec  des  poly- 
sulfurcs  alcalins.  Il  se  forme,  dans  celle  circonstance,  un  sulfure 
double  d'or  et  de  métal  alcalin,  combinaison  qui  est  soluble  dans 

Le  phosphore  et  l'arsenic  se  combinent  directement  avec  l'or, 
à  l'aide  de  la  chaleur.  Ils  rendent  ce  mêlai  Ires-cassant.  L'or  peut 
s'allier  ù  une  foule  de  métaux  et  s'amalgame  facilement  avec  le 
mercure.  L'or  des  monnaies  est  allié  avec  du  cuivre. 

COMBINAISONS  DE  L'OR  AVEC  t/OXTGÈNE. 

On  connaît  deux  combinaisons  d'or  et  d'oxygène,  savoir  : 

Un  protoxyde  d'or  AuO  et  un  peroxyde  d'or  ou  acide  antique 
AuOJ.  Ces  formules  supposent  l'équivalent  de  l'or  =  106,3. 

Protoxyde  d'or.  —  On  l'obtient  en  faisant  digérer  du  protoehlo- 
rarc  d'or  {chlorure  aurenx)  avec  de  la  potasse  étendue,  ou  en  fai- 
sant bouillir  une  solution  neutre  de  trichlorure  d'or  (chtomrc 
auriqne)  avec  une  solution  d'azotate  mercureux  (L.  Figuier). 

Le  protoxyde  d'or  constitue  une  poudre  violette.  11  abandonne 
son  oxygène  à  250°.  11  est  inattaquable  par  les  acides  oxygénés  les 
plus  énergiques.  L'acide  chlorhydriqnc  le  décompose  en  eau,  or 
métallique  et  trichlorure  d'or.  On  voit  que  cet  oxyde  ne  peut  pas 
se  combiner  directement  avec  les  acides.  On  connaît  pourtant  un 
hyposulfite  double  de  protoxyde  d'or  et  de  soude,  auquel  MM.  Gclis 
et  Fordos  attribuent  la  formule 

3(St0I,N*.0)  +  S!0!,AuO  -f-  1IIO. 
Maison  obtient  ce  se]  indirectement  en  pn'c: pilant  par  l'alcool  un 
mélange  de  solutions  de  perclilorui'c  d'or  et  d'hvpi  isLilfile  de  soude. 

Il  cristallise  en  aiguilles  déliées  Ircs-solubles  dans  l'eau  et  a  peine 
solubles  dans  l'alcool. 


PEROXYDE  D'OR. 


peroxyde  D'on  ou  acide  auriqub. 
AuOî. 

Pour  préparer  cet  oxyde,  on  fait  digérer  une  solution  de  prrchlo- 
rure  d'or  avec  de  la  magnésie  ou  de  l'oxyde  de  zinc,  jusqu'à  déco- 
loration complète.  Il  se  forme  un  aurate  de  magnésie  ou  d'oxyde 
de  zinc  insoluble,  qu'on  décompose  par  l'acide  azotique  étendu.  Il 
reste  un  hydrate  aurique  jaune  (AuO3,I0UO). 

Un  antre  procédé  consiste  à  neutraliser  exactement  une  disso- 
lution de  perchlomre  d'or  avec  du  carbonate  de  soude,  et  a  faire 
bouillir  la  liqueur  pendant  quelque  temps.  La  plus  grande  partie 
de  l'or  se  sépare  alors  sous  forme  d'un  hydrate  brun  AnO',8HO. 
La  partie  qui  reste  en  dissolution  peut  être  séparée  par  une  nou- 
velle neutralisation  par  le  carbonate  rie  soude,  addition  d'une  pe- 
tite quantité  d'acide  acétique  et  ébuliition  de  la  liqueur.  Il  se 
Forme  alors  un  précipité  jaune  d'hydrate  AuO'.IOHO  (Figuier). 

M.  Figuier  a  indiqué  encore  le  procédé  suivant  pour  la  prépara- 
lion  du  peroxyde  d'or.  A  une  solution  de  pcrchlorure  d'or,  on 
ajoute  une  solution  de  chlorure  de  barium,  et  puis  de  la  potasse 
caustique.  Il  se  forme  un  précipité  d  aurate  de  baryte  très-lourd  et 
très-facile  à  laver  par  décantation.  Après  le  lavage,  on  décompose 
cet  aurate  de  baryte  par  l'acide  azotique  étendu.  I.c  peroxyde  d'or 
l'i'Mi'  !|ii-ub;i Moment  h  l'état  d'hydrate). 

Le  peroxyde  d'or  hydraté  perd  facilement  son  eau  et  se  convertit 
en  une  poudre  d'un  brun  noir,  qui  constitue  l'oxyde  anhydre.  Cet 
oxyde  se  décompose  à  la  lumière  ou  par  l'action  de  la  chaleur  (à 
250'  environ)  en  perdant  tout  son  oxygène.  11  est  réduit  par  un 
grand  nombre  de  substances  organiques. 

Il  ne  se  combine  point  avec  les  acides  oxygénés  pour  former  des 
sels.  A  la  vérité,  il  se  dissout  dans  l'acide  azotique  concentré; 
mais  par  l'évaporation  il  se  sépare  de  nouveau. 

Par  contre,  le  peroxyde  d'or  se  combine  avec  les  oxydes  pour 
former  de  véritables  sels  qu'on  nomme  aurates. 

Les  aurates  alcalins  seuls  sont  solubles  dans  l'eau.  L'auratc  de 
potasse,  convenablement  évaporé  dans  le  vide,  peut  être  obtenu  à 
l'état  cristallisé. 

Les  combinaisons  suivantes  se  rattachent  aux  oxydes  d'or. 

Or  fulminant.  —  On  l'obtient  en  faisant  digérer  du  peroxyde  d'or 
avec  de  l'ammoniaque,  C'est  une  poudre  grise  qui  détone  par  le 
frottement,  par  le  choc,  quelquefois  spontanément.  On  lui  attribue 
la  composition 

.AofP.aAiJP.HO, 


SULFURES  D'OR. 


Pourpre  de  Canin*.  —  Ce  composé,  si  fréquemment  employé 
dans  la  peinture  sur  verre  et  sur  porcelaine,  a  été  découvert  par 
Cassius  de  Leyde,  en  LÛ83.  On  a  décrit  une  feule  de  procédés  pour 
la  préparation  du  pourpre  de  Cassius.  On  l'obtient  ordinairement 
en  précipitant  une  solution  de  perchlorure  d'or  par  un  mélange 
de  chlorure  spumeux  et  de  chlorure  Mannique.  en  solution.  M.  Fi- 
guier ie  prépare  en  plaçant  des  grenailles  d'élain  dans  une  solu- 
tion de  perchlorure  d'or  aussi  neutre  que  possible  et  étendue  de 
telle  sorte  que  .'(3  a  iO  centimètres  cubes  de  la  solution  renferment 
1  gramme  d'or.  Au  bou  t  de  quelques  instants,  la  liqueur  se  trouble, 

Le  pourpre  de  Ciissius  renferme  de  l'étain,  de  l'or,  de  l'oxygène 
et  de  l'hydrogène.  On  ignore  le  mode  de  combinaison  de  ees  élé- 
ments, el  l'on  ne  peut  faire  que  des  hypothèses  plus  ou  moins  pro- 
bables sur  l'an'atieemenl  moléculaire  îles  éléments  dans  celte  com- 
binaison. On  l'envisage  ordinairement  comme  un  stannate  double 
de  protoxyde  d'or  et  de  protoxyde  d'élain 

[(AuO.SnO*  +  SnO.SuOï)  +  iflO]. 
SULFUnES  D'on, 

On  ohtient  le  protosulfure  d'or  AuS,  en  traitant  une  solution  de 
perchlorure  d'or  (i!  équivalents)  par  une  solution  d'hyposulllic  de 

ïAuCI'  +  3(StO>,NaO)  +  7H0  =  2AuS  +  3(.NaSO*)  +  I1S0'  +  6HC1. 

La  même  combinaison  se  forme  lorsqu'on  dirige  un  courant 
d'acide  sulfhvdriquc  dans  une  solution  chaude  de  perchlorure 
d'or 

SAuCI3  +  3HS  +  4110  =  2AuS  +  CIICI  +  HSO*. 

Le  protosullure  d'or  constitue  un  précipité  brun.  Il  se  dissout 
dans  l'eau  régale.  Il  perd  son  soufre  lorsqu'on  le  calcine. 

Lorsqu'on  dirige  un  courant  de  gai  sulrhydriqne  dans  une  dis- 
solution froide  de  perchlorure  d'or,  on  obtient  un  dépôt  jaune 
brun  de  persulfure  d'or  AuS3 

AuCP  +  311S  =  AuSa  +  311C1. 

Ce  dernier  corps  est  capable  de  se  combiner  avec  les  sulfures 
alcalins  pour  former  des  sulfures  doubles  solnbles  dans  l'eau,  el 
dans  lesquels  le  sulfure  d'or  jonc  le  rôle  d'acide.  Lundis  que  le  sul- 
fure alcalin  joue  le  rôle  île  base.  Lorsqu'on  fond  de  l'or  métallique 
en  poudre  avec  du  polysulfure  de  potassium,  celui-ci  cède  une 
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portion  de  son  soufre  au  métal,  qui  seconvertiten  sulfure.  Ce  sul- 
fure se  combine  ensuite  avec  le  sulfure  de  potassium  pour  former 
du  sulfaurate  de  potassium  soluble  dans  l'eau.  Lorsqu'on  traite  la 
solution  de  ce  sel  par  un  acide,  il  se  précipite  des  lloeons  jaunes 
de  sulfure  d'or. 

ciiLOtiunES  d'or. 

Protoohlonire  d'or  ou  chlorure  anrenx  AuCl.  —  On  l'obtient  en 
chauffant  le  perchlorurc,  avec  précaution,  à  Î30*,  température  à 
laquelle  il  perd  la  moitié  de  son  chlore.  Il  reste  une  poudre  d'un 
jaune  clair,  insoluble  dans  l'e;iu.  Lorsqu'on  le  chauffe  il  une  tem- 
pérature élevée  ou  qu'on  le  soumet  à  IVbullilimi  avec  de  l'eau,  le 
protochlorure  d'or  abandonne  tout  son  chlore. 

Le  perchlororo  d'or  ou  chlorure  aurique  AuCl3  anhydre,  se  forme 
lorsqu'on  chaufle  de  l'or  en  feuilles  dans  un  courant  de  chlore 
Bec,  ou  lorsqu'on  évapore  une  dissolution  d'or  dans  l'eau  régale, 
jusqu'à  ce  que  le  résidu  forme  une  masse  cristalline  rouge  foncé, 
déliquescente.  Ce  résidu  renferme  encore  une  petite  quantité 
d'acide  libre,  indépendamment  d'une  trace  de  protochlorure. 

Ko  concentrant  une  dissolution  d'or  dans  l'eau  régale,  jusqu'à  ci' 
qu'elle  cristallise  par  le  refroidissement,  on  obtient  des  prismes 
quadrilatères  jaunes  et  déliquescents,  qui  constituent  une  combi- 
naison de  chlorure  aurique  avec  l'acide  chlorhydrique. 

La  solution  de  chlorure  aurique  est  d'un  jaune  brun  lorsqu'elle 
est  concentrée,  d'un  jaune  pur  lorsqu'elle  esl  étendue.  Elle  est  dé- 
composée par  la  lumière.  Elle  colore  la  peau  en  violet.  Elle  est  ré- 
duite par  un  très-grand  nombre  de  corps.  Le  phosphore,  les  acides 
hypo phosphoreux,  phosphoreux,  sulfureux  eu  précipitent  de  l'or 
métallique.  11  en  est  de  mémo  de  la  plupart  des  métaux,  parmi 
lesquels  sont  compris  le  mercure,  l'argent,  le  palladium  et  le  pla- 
tine. Une  solution  de  sulfate  ferreux  réduit  ioslanlanémenl  le 
chlorure  aurique  en  précipitant  de  l'or  métallique 

fi(S03,FcO)  +  AuCl3  =  Fe'Cia  +  ataSO^F^O3)  +  Au. 

Le  chlorure  aurique  m:  dissoul  dans  l'élher.  Si  l'on  agite  avec  ce 
liquide  «ne  solution  aqueux  cl  acide  tle  perchlorurc  d'or,  ce  der- 
nier se  dissout  dans  l'étljer,  qui  se  colore  fortement  en  jaune, 
tandis  que  la  liqueur  aqueuse  se  décolore  sensiblement.  La  tein- 
ture éthérée  de  chlorure  d'or  était  employée  autrefois  en  méde- 
cine, sous  le  nom  d'or  potable. 

Le  chlorure  aurique  se  combine  avec  les  chlorures  alcalinspour 
former  des  sels  doubles  cristallisables.  La  plus  connue  de  ces 
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combinaisons  est  le  chlorure  double  d'or  et  de  sodium.  On  la  pré- 
pare en  dissolvant  dans  l'eau  ri-içnle  I  équivalent  d'or,  concentrant 
la  solution  ul  ajoutant  I  équivalent  de  chlorure  de  sodium,  dissous 
dans  l'eau.  Le  mélange,  évaporé  jusqu'à  pellicule,  laisse  déposer 
des  cristaux  jaunes,  qui  ont  pour  coinposilion  XaCl.AuCl5  -f-  iHO. 
Ce  composé  a  été  employé  en  médecine.  Comme  d'antres  prépa- 
rations auriques,  il  a  été  préconisé  dans  le  traitement  des  maladies 
vénériennes  et  scroi'uleuses. 

On  connaît  'des  chloroaurates  de  potassium  et  d'ammonium 
dont  la  composition  est  exprimée  parles  formules  suivantes  : 

KCl.AuCl'  +  Saq. 
AtH'CLAuCl»  +  Saq. 

pnoTOioni-nE  n'on  (ioddrb  aureux.) 
On  a  employé  ce  corps  en  médeeine.  On  le  prépare  par  double 
décomposition,  en  ajoutant  poulie  a  goutte  une  solution  d'iodure 
de  potassium  à  une  solution  de  chlorure,  nitrique,  aussi  longtemps 
qu'il  se  forme  un  précipité.  Ce  précipité  est  un  mélange  d'iode  et 
d'iodure  aureux  jaune.  On  le  recueille  sur  un  filtre,  on  le  lave,  et 
on  le  sèche  i  l'éluve,  k  30  on  'Si',  jusqu'à  ce  que  l'excès  d'iode 
soit  vaporisé 

AuCl'  +  SKI  =  Aul  +  P  +  3KC1. 

L'iodure  d'or  est  une  poudre  d'un  beau  jaune,  dont  la  compo- 
sition est  exprimée  par  la  formule  AuL 

Caractères  des  solutions  anriqnes.  —  Elles  sont  précipitées  en 
brun  par l'hydrogÈne  sulfuré,  elle  précipité  se  dissout  dans  le  suif- 
hydrate  d'ammoniaque.  Le  carbonate  de  soude  en  sépare,  à  l'aide 
de  l'ébullîlion,  une  partie  de  l'or  il  l'état  d'hydrate  jaune  brun.  La 
solution  de  chlorure  stanneux,  mélangée  de  chlorure  slanniquc, 
détermine  dans  les  solutions  auriques,  mémo  trés-é tendues,  un 
précipité  ou,  au  moins,  une  coloration  pourpre.  Récemment  préci- 
pite, le  pourpre  de  Cassius  se  dissout  dans  l'ammoniaque  avec  une 
couleur  pourpre;  il  est  insoluble  dans  l'acide  ehlorbydrique. 

Les  solutions  d'acide  sulfureux,  d'acide  arsénieux.  d'acide  phos- 
phoreux, d'acide  oxalique,  de  sulfate  ferreux,  réduisent  les  solu- 
tions auritjues  et  y  déterminent  un  précipité  d'or  métallique. 

L'or  monétaire  français  est  un  alliage  de  1)00  millièmes  d'or  et 
de  100  millièmes  de  cuivre.  Cet  alliage  est  plus  dur  que  l'or  mé- 
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lallique.  La  loi  y  tolère  3  millièmes  de  ce  dernier  métal  au-dessus 
et  2  millièmes  au-dessous  du  titre  légal. 

L'or  des  médailles  renferme  916  millièmes  d'or  et  84  millièmes 
de  cuivre.  Pour  l'or  des  bijoux,  il  y  a  trois  titres  légaux,  savoir  : 
T^jr;.        cl  iViV      dernier  est  le  plus  ordinaire. 

L'or  s'allie  facilement  à  l'argent,  qui  lui  donne  nue  couleur  ver- 
dâtre.  L'or  vert  des  bijoutiers  est  composé  de  7t  parties  d'or  et  de 
2Upartïes  d'argent. 

L'or  s'allie  facilement  à  un  grand  nombre  d'antres  métaux.  Des 
quantités  relaliiemenl  peu  considérables  de  bismuth,  de  plomb, 
de  zinc,  d'antimoine,  d'étaiu  enlèvent  l'or  sa  couleur  et  sa  duc- 
tilité. On  connaît  un  amalgame  d'or  cristallisablc,  qui  forme  des 
prismes  blancs  assez  fusibles. 

sulfuriquc  étendu,  les  ubjels  en  cuivre  ou  en  argent,  et  à  les  frotter 
ensuite  avec  une  brosse  en  fil  de  laiton,  trempée  d'abord  dans  une 
solution  d'azotate  mereureux  cl  puis  dans  l'amalgame.  En  chauf- 
fant ensuite  les  pièces,  on  volatilise  le  mercure,  tandis  que  l'or 
s'allie  superficiellement  au  métal  et  forme  à  la  surface  une  couche 
fortement  adhérente.  Il  est  essentiel  de  faire  celle  opération  dans 
des  fourneaux  munis  de  bonnes  cheminées,  afin  que  1rs  vapeurs 
mercurielles  soient  entraînées  hors  de  l'atelier.  S'il  en  était  aulre- 
Dient,  la  santé  des  ouvriers  serait  pavement  compromise. 

La  dorure  au  trempé  consiste  a  recouvrir  les  objets  en  cuivre 
d'une  couche  d'or  en  les  trempant  dans  une  solution  bouillante  de 

carbonate  ou  de  phosphate  de  soude  addili  lée  de  chlorure  d'or. 

Pour  dorer  le  fer  et  l'acier  par  ce  procédé,  il  est  nécessaire  de  les 
lyi'uuvnr  inviilahli'iiifiit  d"         cmelie  de  amie. 

La  dorure  galvanique  consiste  a  déposer,  a  l'aide  du  courant  de 
la  pile,  une  couche  d'or  adhérente,  et  aussi  épaisse  que  l'on  veut, 
sur  du  cuivre,  du  laiton,  du  bronze,  de  l'argent,  du  fer,  de  l'a- 
cier, etc.  Pour  cela,  on  se  sert  d'un  bain  renfermant  en  dissolution 
du  cyanure  double  d'or  et  de  potassium,  lin  plonge  la  pièce  dans 
ce  bain  cl  on  la  met  en  communication  avec  le  pôle  négatif  d'une 
pile  ;  le  pûle  positif  est  formé  par  une  lame  d'or,  qui  plonge  de 
même  dans  le  bain.  A  mesure  que  le  métal  de  la  dissolution  se  dé- 
pose sur  la  pièce,  il  se  dissout  une  quantité  équivalente  du  métal 
qui  forme  le  pûle  positif,  et  le  bain  conserve  une  composition  cons- 
tante, si  les  surfaces  des  deux  pôles  sont  à  peu  près  égales.  Le 
même  procédé  est  applicable  à  l'argenture  galvanique. 
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FLATINE 

Le  platine  a  été  découvert  vers  le  milieu  du  irai"  siècle,  dans  le 
sable  aurifère  du  neuve  Pinto,  dans  l'Amérique  du  Sud.  Il  a  été 
importé  eu  Europe  en  1741 ,  sous  le  nom  Plalina  del  Pinlo  '. 
Schcft'er,  de  Stockholm,  en  reconnut  la  nature  particulière  vers 
1732.  En  1822,  on  a  trouve  le  platine  dans  l'Oural,  où  il  existe  cq 
plus  grande  abondance  que  dans  l'Amérique  du  Sud,  el  on  l'on  a 
trouvé  des  pépites  do  5,  lll,  et  11,5  kilogrammes.  (Juoique  ce  mé- 
tal soit  assez,  répandu  dans  la  nature,  on  ne  le  trouve  nulle  pari  en 
grande  quantité,  et  l'on  n'en  extrait,  dans  le  monde  entier,  guère 
plus  de  2300  kilogrammes  par  an. 

Les  principaux  gisements  se  trouvent  dans  les  monts  Curais,  au 
Brésil  el  dans  la  Nourelle-Grenade,  On  le  trouve  a  l'ét;it  natif,  le 
plus  souvent  dans  de>  su  1  il l-s  d'alluviun,  d'tiii  on  l'extrait  par  des 
lavages.  Les  minerais  de  platine  renlei-meiil.  indépendamment  de 
ce  métal,  qui  en  constitue  l'élément  prédumiuanl,  d'autres  corps 
parmi  lesquels  on  remarque  des  métaux  qu'on  a  coutume  de  ran- 
ger à  côté  du  platine.  Voici  la  composition  de  ces  minerais  : 

Platine   73      il  8fi    pour  cent. 

Iridium     0,9    a   4,9  — 

Palladium   n,2   à    i,fi  — 

Rhodium   o,8  .1  3,1  — 

Osmium   0,1    à    1,0  — 

Ruthénium   mi. 

Ostniure  d'iridium   0,7   à   2,3  — 

Or   0,Su  — 

Fer   ii,3    il  12,9  — 

Cuivre   0,1   a  5,2  — 

Indépendamment  de  ces  métaux,  le  minerai  de  platine  peut  rea- 
fermer  de  l'argent,  du  plomb,  du  Ter  titane,  du  fer  chromé,  des 
oxydes  de  fer,  des  pyrites,  etc. 

Le  platine  el  les  métaux  qui  l'accompagnent  sont  extraits  de  ce 
minerai  par  la  voie  humide.  Après  l'avoir  l'ail  digérer  avec  de  l'eau 
régale  étendue,  qui  enlève  l'or  et  le  fer,  ou  traite  la  masse  qui  reste 
par  l'aride  chlorhydriquc  concentré,  on  chauffe  et  on  ajoute  peu  à 
peu  de  l'acide  azotique.  L'opération  se  fait  dans  des  cornues.  La 
plus  grande  partie  du  platine,  du  palladium,  du  rhodium  et  une 
portion  de  l'iridium  se  dissolvent,  tandis  que  l'osmiure  d'iridium, 
inattaquable  par  l'eau  régale,  reste  sous  forme  de  grains  ou  do 
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paillettes  LriDanlcs;  il  reste  en  outre  un  mélange  «oir  de  plaline, 
d'iridium,  de  ruthénium,  etc.  La  partie  de  rosmiuin  qui  est  atta- 
quée se  convertit  en  un  acide  volatil,  l'acide  osmique,  qu'on  peut 
condenser.  Les  autres  métaux  se  convertissent  en  clilorures.  La 
solution  qui  les  renferme  est  décantée,  et,  dans  le  cas  où  l'on  veut 
en  séparer  le  palladium,  mélangée,  après  nont t"ilî^iitinn  par  le  car- 
bonate de  soude,  avec  une  solution  de  cyanure  de  mercure  :  il  se 
précipite  du  cyanure  de  palladium  insoluble.  La  liqueur,  filtrée, 
est  additionnée  d'une  solution  concentrée  de  chlorure  d'ammo- 
nium, qui  précipite  le  chlorure  de  platine  à  l'état  de  chlorure 

tallin,  et  renferme  ordinairement  une  pelile  quantité' de  chlorure 
double  d'iridium  et  d'ammonium.  On  le  calcine  au  rouge  sombre. 
Il  laisse  un  résidu  gris  et  poreux  de. platine  qui  contient  de  l'iri- 
dium. Ordinairement  on  ne  sépare  pas  ce  dernier  métal,  car  il 
donne  une  plus  grande  dureté  au  plalme.  Les  eaux-mères  qui  ont 
laissé  déposer  le  piécipilé  jaune  de  chlorure  double  sont  évapo- 
rées et  précipitées  de  nouveau  par  le  sel  ammoniac  :  il  se  forme  un 
dépùl  rouge  contenant  beaucoup  de  chlorure  double  d'iridium  et 

Le  platine  qu'on  obtient  par  la  calcination  du  chlorure  double 
est  terne  et  spongieux.  On  le  nomme  éponge  de  platine.  Pour  lui 
donner  de  la  cohérence  et  le  convertir  en  un  métal  malléable  et 
ductile,  on  opère  comme  il  suit  :  On  réduit  en  poussière  l'éponge 
de  plaline  dans  des  mortiers  en  huis,  où  on  la  triture  avec  de  l'eau, 
de  manière  à  ia  transformer  en  une  pâle  d'une  homogénéité  par- 
faite. On  introduit  cet  Le  pale  dans  un  cylindre  en  lailon  ou  en  fer, 
légèrement  conique,  et  on  la  comprime  d'abord  avec  un  piston  en  . 
bois,  puis  avec  un  piston  en  acier.  On  achève  la  compression  en 
soumettant  à  la  presse  la  masse  déjà  cohérente;  ensuite  on  la 
chaufTe  au  rouge  blanc  et  on  la  forge  sous  le  marteau,  comme  on 
fait  pour  le  fer. 

Dans  ces  derniers  temps,  M.  H.  Sainte-Claire  Deville  a  proposé 
d'eslraire  le  platine  par  la  simple  fusion  du  minerai.  Il  effectue 
cette  fusion  dans  une  excavation  lenticulaire  pratiquée  dans  deux 
grands  morceaux  de  chaux  vive  superposés.  Dans  ce  fourneau  il 
dirige  un  courant  de  gaz  de  l'éclairage,  dont  la  combustion  est  ali- 
mentée par  de  l'oxygène. 

M.  Deville  est  parvenu  h  fondre  ainsi  une  masse  de  platine  pe- 
santplus  de  U  kilogrammes. 

Propriétés  du  platine.  —  Le  platine  est  un  métal  blanc  grisâtre. 
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Pur  el  fondu,  il  n'est  pas  plus  dur  que  le  cuivre;  il  n'est  point  po- 
reux el  offre  une  couleur  plus  blanche  que  le  métal  forgé  (Deville). 
Sa  densité  est  égale  il  21,13.  Chauffé  au  rouge  blane,  il  se  ramollit 
et  se  laisse  forger  et  souder  comme  le  fer.  La  densité  du  métal 
forgé  est  égale  a  21,5.  Lorsqu'il  est  fondu,  il  absorbe  l'oxygène, 
comme  l'argent,  et  l'abandonne  an  moment  où  il  se  solidifie,  li 
roche  lorsqu'il  se  refroidit  brusquement. 

Des  globules  de  plalinc  fondus  au  chalumeau  et  attaqués  ensuite 
par  l'eau  l  égale  présentent  une  texture  cristalline. 

l.e  platine  possède  la  propriété  curieuse  de  condenser  des  gaz  à 
sa  surface,  eL  celle  propriété  cal  la  cause  de  eerlains  phénomènes 
chimiques  qu'on  a  allribués  au  simple  contact  du  mêlai.  Ainsi, 
lorsqu'on  dispose  imc  spirale  de  lil  de  platine  dans  la  flamme  d'une 
lampe  a  esprit  de  vin,  au-dessus  de  la  mèche,  cl  qu'on  éteint  la 
flamme,  on  voit  le  111  de  platine  s'écliauller  el  rougir.  Les  vapeurs 
d'alcool  qui  continuent  à  s'élever  s'oxydent  autour  du  platine,  et 
la  chaleur  dégagée  par  celle  combustion  lenle  porte  le  métal 
au  rouge.  La  lampe  sans  flamme  réalise  une  combustion  leule, 
déterminée  sans  doute  par  la  condensation  des  gaz  à  la  surface  du 
métal. 

Lorsqu'il  est  poreux  el  divisé,  le  platine  possède  au  plus  haul 
degré  la  propriété  dont  il  s'agil.  L'éponge  de  platine,  plongée  dans 
un  mélange  d'oxygène  et  d'hydrogène,  détermine  a  l'instant  même 
la  combinaison  de  ces  gaz.  La  construction  du  briquet  de  Uocbc- 

rriiir!'  r«l  l'ondée  Mil-  celle  propriété. 

Dans  le  noir  de  platine,  ce  mêlai  atteint  un  grand  dégré  de  divi- 
sion et  une  activité  extrême.  I  in  prépare  le  noir  de  platine  en  ré- 
duisant le  bit  [dorure  de  platine  par  le  zinc,  ou  par  l'acide  for- 
mique,  ou  encore  en  faisant  bouillir  du  prolochlorure  de  plaline 
avec  une  solution  de  potasse  caustique,  et  introduisant  dans  la 

d'une  poudre  noire.  On  fait  bouillir  ce  précipité  successivement 

aVLT  di'  l'alcool,  de  l'acide  clikii'lM  di  iq ne  i-f  de  l'eau,  pois  du  le 
recueille  el  on  le  fait  sécher, 

Le  noir  de  platine  possède  au  plus  haul  degré  la  faculté  de  con- 
denser les  gaz.  D'après  Uitseherlich,  un  volume  de  relie  substance 
condense  713  volumes  d'hydrogène  et  plusieurs  centaines  de  vo- 
lumes d'oxygène. 

Dans  ces  derniers  temps,  M.  Slcnhousc  a  préparé  un  charbon 
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platiné  en  faisant  bouillir  une  dissolution  do  bichlorure  de  platine 
pendant  quelques  minutes,  avec  du  charbon  de  bois  en  poudre 
grossière,  et  en  calcinant  ensuite  ce  charbon  en  vase  cios.  M.  Pi- 
ria  prépare  de  môme  la  pierre  ponce  platinée.  Le  charbon  et  la 
pierre  ponce  ainsi  imprégnés  de  platine  métallique  possèdent, 
comme  ce  métal,  la  faculté  de  condenser  les  gaz  et  de  déterminer 
les  actions  chimiques  qui  résultent  d'une  lelle  condensation. 

Le  platine  est  inaltérable  à  l'air.  11  n'est  pas  attaqué  par  les 
acides  azotique,  chlorhydrique,  sulfurique,  même  bouillants.  L'eau 
régale  le  dissout.  Les  alcalis  l'attaquent  a  une  haute  température 
uu  contact  de  l'air.  Il  en  est  de  mûmc  des  azotates  alcalins  et  du 
bisulfate  de  potasse. 

Le  plalinc  est  ntlnqué  même  parle  soufre  et  les  sulfures  alca- 
lins en  Tusion,  par  le  phosphore  et  les  phosphates  un  présence  du 
charbon,  à  une  haute  température,  par  l'arsenic,  par  le  cyanure  de 
potassium.  Enfin,  il  s'allie  à  certains  métaux  fusibles,  tels  que  le 
ïinc  et  le  plomb,  et  ces  alliages  sont  fusibles  eux-mûmes.  Toutes 
ces  réactions  doivent  être  prises  en  considération  lorsqu'on  se  sert 
d'ustensiles  de  platine  dans  les  laboratoires. 

COMMS.USOSS  I>U  PLAT1SE  AVEC  L'OXVBÈSE. 

Protoxyda  de  platine,  oxyda  platineux  F 10.  —  On  l'obtient  sous 
forme  d'hydrate,  en  décomposant  le  piolochlorure  de  platine  par 
une  solution  d'hydrate  de  potasse.  Ce  corps  est  noir  et  se  dé- 
compose facilement.  11  se  dissout  dans  un  evccs'dc  potasse.  Les 
acides  le  dissolvent  de  même  ù  froid,  en  formant  des  solutions 
brunes. 

Bioiyde  de  platine,  oxyde  platlniipiePtO5.  —  Lorsqu'on  fait  bouil- 
lir le  bichlorure  du  platine  avec  un  excès  i!c  pnias.se  caustique  et 
qu'on  neutralise  la  solution  par  l'acide  acétique,  il  se  forme  un 
précipité  jaune  brun  qui  constitue  un  hydrate  platinique  (Frcmy). 
Chaulfé  à  uuo  température  modérée,  eet  hydrate  perd  son  eau  et 
se  convertit  en  bioxyde  de  platine  anhydre  (oxyde  platinique)  PlO1. 
Lorsqu'on  le  porte  a  une  température  plus  élevée,  celui-ci  perd 
son  oxygène. 

L'hydrate  platinique  se  dissout  dans  les  acides  en  formant  des 
solutions  d'un  jaune  brun.  En  présence  des  hases,  il  se  comporte 
comme  un  acide;  ainsi,  il  se  combine  avec  la  potasse  caustique 
pour  former  du  platinate  do  potasse.  C'est  ce  composé  qui  prend 
naissance  lorsque  le  platioe  cîTattaqué  par  la  potasse  fondante  au 
contact  de  l'air  ou  par  le  nitre.  Il  se  forme  aussi  lorsqu'on  mêle 
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du  chlorure  double  de  platine  et  de  potassium  avec  un  excès  de 
potasse,  qu'on  évapore  à  sieeitc,  et  qu'on  fond  le  résidu.  Le  tout 
étant  repl  is  par  l'eau  froide,  qui  dissout  le  chlorure  de  potassium, 
il  reste  du  plalinale  de  potasse  sous  forme  d'une  masse  présentant 
la  couleur  de  l'ocre. 

COMBINAISONS  DU  PLATISE  AVEC  LE  CHLORE. 

Protoehlorure  de  platine,  chlorure  platineui  PIC1.— On  l'obtient 
en  ultaufluti!  avec  préctulion  h  2()<r  ilu  liiehlonuT  de  platine  (ehlo- 
rure  platinique)  sec.  Après  le  refroidissement,  on  épuise  ce  résidu 
avec  de  l'eau.  Il  reste  une  poudre  vert  olive  qui  constitue  le  chlo- 
rure plalincui.  Ce  corps  se  forme  aussi  lorsqu'on  dirige  un  courant 
d'acide  sulfureux  dans  une  solution  de  chlorure  platioiquc.  L'eau 
étant  décomposée,  il  se  forme  de  l'aride  stj  1  t'î i r-i i ] u E- .  •  i ■  ■  l\ieide 
chloriiydrique  et  du  chlorure  plalineun  qui  reste  en  dissolution 
dans  la  liqueuracide.  Le  chlorure  plaiineuv  est  insoluble  dans  l'eau; 
mais  il  se  dissout  dans  l'acide  chlorhydrique  eu  formant  une 
liqueur  brun  foncé.  Lorsqu'on  ajoute  a  une  telle  solution  du  chlo- 
rure de  potassium  dissous,  et  qu'on  évapore,  on  obtient  de  beaux 
prismes  muges  qui  renferment  PlGI.KCl.  On  obtient  de  même  un 
chlorure  double  platinoso-ammoniquePtCl.AzIl'CI. 

Bichlorore  de  platine,  chlorure  platinique  PlCI2.  —Pour  l'obtenir 
on  dissout  !e  platine  dans  un  mélange  de  2  parties  d'acide  chlorhy- 
drique et  de  1  partie  d'aeide  azotique,  et  on  évapore  au  bain-marie 
jusqu'à  cristallisation.  Le  chlorure  platinique  se  dépose  en  ai- 
guilles d'un  rouge  brun  qui  constituent  un  hydrate.  Lorsqu'on 
les  chauffe,  ces  cristaux  abandonnent  leur  eau  cl  se  convertissent 
en  une  masse  d'un  rouge  brun  foncé  qui  constitue  le  chlorure  pla- 
tinique anhydre  l'tC!!.  Chauffé  à  200",  le  chlorure  platinique  aban- 
donne la  moitié  de  son  chlore;  le  reste  se  dégage  a  une  tempéra- 
ture plus  élevée. 

Le  l'ijiniuir  [ilalinique  est  d (■[iqncsi'ent.  II  se  dissout  aisément 

concentration.  Lorsqu'elles  sont  colorées  en  rouge  brun,  ces  solu- 
tions renferment  soit  du  chlorure  plalineui,  soit  du  bichloruru 
d'iridium.  Le  chlorure  platinique  se  dissout  aussi  dans  l'alcool; 
et  dans  l'élher;  la  solution  alcoolique  se  colore  bientôt  en  brun 
rouge,  par  suite  de  la  réduction  d'une  portion  du  chlorure  plali- 

Lc  chlorure  platinique  forme  des  combinaisons  doubles  avec  les 
chlorures  alcalins.  Lorsqu'un  ajoute  une  solution  de  chlorure  de 
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potassium  à  une  solution  concentrée  de  chlorure  platinique,  il  se 
forme  immédiatement  un  précipité  jaune  cristallin  de  chlorure 
double  de  platine  et  de  potassium  Pt£l*,K£I.  Ce  composé  ne  se  dis- 
sout que  dans  i-ii  parties  d'eau  froide;  il  estpresque  insoluble  dans 
l'alcool.  Examiné  au  microscope,  il  apparaît  sous  forme  d'oc- 
taèdres réguliers.  Calciné,  il  donne  un  mélange  de  platine  et  de 
chlorure  de  potassium  qu'on  peut  extraire  par  l'eau. 

Le  chlorure  double  de  platine  et  d'ammonium  PtCf.AzH'Cl  se 
forme  lorsqu'on  ajoute  une  solulion  de  sel  ammoniac  à  une  solu- 
tion amei'iilix'r  ilr  fiiiui'uiv  |>kiliiiii{ue.  C'esl  un  précipité  jaune 
formé  par  (le  petits  octaèdres  réguliers.  Il  est  peu  soluble  dans 
l'cni  froide,  plus  soluble  dans  l'eau  bouillante,  presque  insoluble 
dans  l'alcool  absolu.  11  exige,  pour  su  dissoudre,  I  iOli  parties  d'al- 
cool a  7ti  degrés  rail,  et  UU3  parties  d'alcool  à  n.'i  degrés  cent.  Par 
la  calcinalion,  il  se  décompose  et  laisse  un  résidu  de  platine  mé- 
tallique pur  (éponge  de  platine). 

Le  chlorure  double  de  platine  et  de  sodium  PlCP.NaCl  se  dissout 
dans  l'eau  et  môme  dans  l'alcool.  Il  cristallise  en  prismes  urangés. 

COMBINA  ISOSS  AMltOSlO-PLATIKIODES. 

Lorsqu'on  verse  de  l'ammoniaque  dans  une  solution  de  sul- 
fate platinique,  on  obtient  un  précipité  brun  qui  se  convertit  en 
un  composé  détonant,  lorsqu'on  le  fait  digérer  avec  de  l'ammo- 
niaque en  excès  ou  avec  une  solulion  étendue  de  soude  ou  de  po- 
tasse caustique.  Ce  composé,  dont  la  nature  n'est  pas  encore  bien 
connue,  constitue  une  poudre  d'un  brun  foncé,  qui  détone  avec 
violence  après  la  dessiccation,  non  par  le  choc,  mais  lorsqu'il  est 
porté  à  une  température  peu  supérieure  à  200°. 

Par  l'action  de  l 'ammoniaque  sur  les  chlorures  de  platine  il  se 
forme  une. série  de  combinaisons  renfermant  à  la  fois  do  platine, 
de  l'azote,  de  l'hydrogène  et  du  chlore,  et  qu'on  petit  envisager 
comme  engendrées  par  la  substitution  du  platine  à  l'hydrogène 
de  l'ammoniaque.  Parmi  ces  composés  nous  nous  bornons  a  indi- 
quer les  suivants  : 

t.  Lorsqu'on  ajoute  un  excès  d'ammoniaque  â  une  solution 
chlorbydrique  de  protocblorure  de  platine,  il  se  sépare  au  bout  de 
quelque  temps  une  poudre  cristalline  verte  qu'on  nomme  le  sel 
vert  de  Magnus  {protochlorure  de  platine  ammoniacal).  Ce  com- 
posé renferme 

PtCI.AzIP  =  {[S|az,CI 
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et  constitue,  par  conséquent,  le  chlorure  de  plalosammonium, 
c'est-à-dire  le  chlorure  d'un  ammonium  (H*Ai)  dans  lequel  un 
-équivalent  d'hydrogène  est  remplacé  par  un  équivalent  de  platine. 

On  cniiniiit  uni'  n uiili ficil imt  ;aum>  d<:  ce  composé. 

2.  Lorsqu'on  fait  digérer  h  chaud  ce  sel  avec  un  grand  excès 
d'ammoniaque,  il  se  dissout,  cl,  par  le  refroidissement  de  la 
liqueur  ou  par  la  concentration,  il  se  sépare  des  aiguilles  trans- 
parentes qui  renferment  PiCI,AzsH6.  Ce  composé  est  connu  sous 
le  nom  de  tel  de  Beiset.  11  constitue  le  chlorure  d'à  mi  plalosam- 
monium 

Pt  | 
(Azll>)  Az.Cl 
H1 1 

c'est-a-dire  le  chlorure  d'un  ammonium  (H*Az)  dans  lequel  un 
atome  d'bydmjif'îie  est  remplacé  par  le  liriiiipc  ammonium  AzII* 
et  un  autre  atome  d'hydrogène  par  du  platine. 

3.  Lorsqu'on  dirige  un  courant  de  chlore  dans  de  l'eau  liouillanle 
tenant  en  suspension  le  sel  de  Magnus  (mod  idéal  ion  jaune),  il  se 
précipite  un  chlorure  peu  soluhle  dans  l'eau  froide,  qui  renferme 
PtCl'.AzEl3.  Ce  composé,  découvert  par  Gerhard!,  constitue  le  chlo- 
rure de  ckloroplatammonium 


c'est-a-dire  le  chlorure  d'un  ammonium  dont  un  équivalent  d'hy- 
drogène est  remplacé  par  le  groupe  (Plf.l)'  !. 

■i.  Lorsqu'on  dirige  un  courant  de  chlore  dans  une  solution  du 
sel  de  itciselPtCl,A?.°-llc,  il  se  forme  une  combinaison  renfermant 
PtCl'.Az'H*,  et  qu'on  nomme  le  tel  de  Gros.  C'est  le  chlorure 
d 'am  ich  In  rop  la  t  a  m  m  on  Î  n  m 

(PICl)'  i 

(AiH'nAi.Cl 

a») 

c'est-à-dire  le  chlorure  d'un  ammonium  dont  un  atome  d'hydro- 
gène est  remplacé  par  de  l'ammonium  et  un  autre  atome  d'hy- 
drogène par  le  groupe  (PtCI)'. 

On  voit  que  dans  ces  deux  dernières  réactions  le  chlore  se  fixe 
purement  et  simplement  soit  sur  le  sel  de  Magnus,  soit  sur  le  sel 
de  Rciset.  Nous  admettons  qu'il  existe  dans  deux  états  dans  les 
"composés  ainsi  formés  r  un  atome  étant  combiné  au  platine  pour 

1.  (PICl)'  =  PtCI»  —  Cl  i  l'accait  '  indique  que  ce  B"upB  E«t  monoatomique, 
c'e>t-itlirB  qu'il  peut  icmplacer  1  alomt  d'IijilrogÈBB. 
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former  le  groupe  (PtCI)',  el  l'autre  atome  élant  combiné  a  la  mo- 
lécule cie  l'ammonium  platinique.  L'un  cl  l'autre  de  ces  alomes 
de  chlore  peuvent  être  remplacés  par  de  l'oxygène,  el  il  se  forme 
ainsi  îles  bases  oxygénées.  Mais  nous  ne  croyons  pas  devoir  déve- 
lopper ce  sujet. 

Caractères  des  dissolutions  de  platine.  —  La  seule  dissolulion  de 
platine  qu'on  ait  a  caractériser  ordinairement  est  celle  du  bichlo- 
rure.  Elle  est  colorée  en  jaune  orangé  ou  en  jaune.  L'hydrogène 
sulfuré  et  le  sulfhydrate  d'ammoniaque  y  forment  un  précipité 
noir,  soluble  dans  un  grand  excès  de  sulfliydrate  d'ammoniaque. 

La  potasse  caustique  y  forme  d'abord  un  précipite  jaune  do 
chlorophtimite  qui,  sons  l'influence  d'un  grand  usées  de  polassc, 
finit  par  se  dissoudre  en  formant  du  platinale  de  potasse.  Une  so- 
lution de  chlorure  de  potassium  et  en  général  d'un  sel  de  potasse 
y  forme  un  précipité  jaune  de  chloroplatinate  de  potassium. 

L'ammoniaque  donne,  dans  les  sohilimis  i\<-  rlilonirc  platinique, 
un  précipité  jaune  de  chlorure  double  de  platine  et  d'ammonium 
soluble  dans  un  grand  excès  d'ammoniaque.  ■ 

Le  fer  ou  le  zinc  en  précipitent  du  platine  métallique  sous  forme 
d'une  poudre  noire. 

«ECllEBCnE  DES  POTSOSS  MÉTALLIQUES. 

Considérations  générales.  —  Nous  avons  mentionné,  en  traitant 
des  métaux,  l'action  toxique  qu'un  grand  nombre  de  leurs  com- 
binaisons exercent  sur  l'économie.  Il  nous  reste  à  indiquer  la 
marche  qu'il  convient  de  suivre  pour  retrouver  la  trace  de  ces  mé- 
taux, dans  les  cas  d'empoisonnement.  Dans  cet  exposé,  nous  nous 
placerons  a  un  point  de  vue  général,  el,  supposant  que  la  justice 
n'ait  donné  aucune  indication  sur  la  nature  du  poison  métallique, 
nous  décrirons  un  procédé  qui  pennclle  d'en  découvrir  un  cer- 
tain nombre.  Nous  ferons  remarquer  qu'une  telle  supposition  n'est 
point  gratuite.  Il  arrive  tous  les  jours  que  l'instruction  ne  révèle 
aucun  fait  qui  puisse  guider  l'expert  dans  la  direction  de  ses  re- 
cherches. Celui-ci  se  trouve  placé  en  face  de  l'inconnu.  Il  est  par 
conséquent  de  la  plus  haute  importance  qu'il  suive  une  mélhode 
rationnelle,  générale,  applicable  à  la  recherche  d'un  certain  nom- 
bre de  substances,  cl  permettant  de  poser  des  conclusions  cer- 
taines, qu'elles  soient  positives  ou  négatives.  Cette  manière  de 
procéder  permet  une  sage  économie  dans  l'emploi  des  matières 
soumises  à  l'expertise,  et  dont  une  portion  doit  toujours  Ûlre  ré- 
servée pour  d'autres  essais.  Elle  n'allonge  pas  inutilement  le  Ira- 
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vail  et  doit  élre  employée  même  dans  les  cas  oii  les  faits  de  la 
cause  auraient  fourni  des  renseignements  concernant  la  nature  du 
poison.  Car,  d'un  roté,  ers  r  enseignements  pourraient  Etre  insuffi- 
sants ou  erronés,  et,  d'un  autre  coté,  indépendamment  de  la 
substance  toxique  sur  laquelle  l'attention  aurait  été  portée,  on 
pourrait  en  rencontrer  une  autre. 

Dans  l'exposé  que  nous  allons  faire  nous  ne  comprendrons  pas 
toutes  les  substances  toxiques  qui  auraient  pour  base  un  métal  : 
nous  nous  bornerons  à  celles  qui  ont  donné  lieu,  quelquefois  ou 
fréquemment,  h  des  empoisonnements,  soif  volontaires,  suit  ac- 
cidentais. Et  même  nous  n'aurons  égard  qu'aux  poisons  qu'on 
nomme  métalliques,  dans  le  sens  le  plus  r  estreint  du  mot,  laissant 
de  côté  tous  les  composés  toxiques  des  métaux  qui  forment  les 
aJcalis,  les  terres  alcalines  et  les  terres.  Poser  et  chercher  à  ré- 
soudre le  problème  en  des  termes  plus  généraux,  ce  serait  le 
compliquer  inutilement. 

En  conséquence,  rions  supposerons  qu'il  s'agisse  de  retrouver 
isolément  l'un  ou  l'autre  des  métaux  suivants  :  zinc,  étain,  anti- 
moine, cuivre,  plomb,  mercure. 

11  n'est  pas  rare  que  la  justice  mette  entre  les  mains  de  l'expert 
des  restes  de  la  substance  toxique  qui  a  été  ingérée.  Dans  ce  cas, 
le  problème  est  ordinairement  facile  ii  résoudre  :  l'aspect,  la  cou- 
leur, la  saveur  de  la  substance  et  quelques  essais  chimiques  fort 
simples  peuvent  dévoiler  la  nature  du  poison.  Au  surplus,  même 
dans  ce  cas,  il  est  utile  de  suivre,  dans  les  essais  analytiques,  la 
marche  qui  va  être  indiquée. 

D'autres  fois  l.i  substance  n'est  pas  retrouvée  en  nature.  Elle  est 
disséminée  dans  un  grand  excès  de  matières  organiques,  soit  dans 
les  matières  des  vomissements,  soit  dans  le  contenu  du  tube  diges- 
tif, soit  dans  les  organes  intérieurs  où  elle  a  pénétré  par  absorp- 
tion. Il  s'agit  de  la  séparer  des  matières  organiques. 

Procédé  pour  la  recherche  d'an  poison  métallique.  —  On  emploie 
pour  cela  le  procédé  qui  a  été  décrit  page  307,  et  qui  consiste  à 
détruire  les  matières  organiques  a  l'aide  de  l'acide  chlorhvdrique 
et  du  chlorate  de  potasse.  Après  avoir  chassé  l'excès  de  chlore  par 
l'ébullilion  du  liquide,  on  laisse  refruiilir  celui-ci  et  un  y  dirige 
pendant  longtemps,  et  a  plusieurs  reprises,  un  courant  de  gaz  suif- 
hydrique  lavé.  (Voir  page  307.) 

On  laisse  reposer  la  liqueur  pendant  vingt-quatre  heures.  Le  pré- 
cipité formé  se  rassemble  alors  nu  fond  du  vase.  On  décante 
avec  précaution  la  liqueur  claire;  on  la  met  de  coté  (car  elle  peut- 
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renfermer  du  zinc  qui  n'a  pas  été  précipité  par  l'hydrogène  sul- 
furé), et  on  verse  le  reste  de  la  liqueur,  avec  le  précipité,  dans  un 
verre  à  pied  conique,  où  on  le  laisse  se  déposer.  On  le  lave  en- 
suite ù  plusieurs  reprises,  par  décantation,  avec  de  l'eau  chargée 
d'une  petite  quantité  d'hydrogène  sulfuré.  Lorsqu'il  est  trés-abon- 
dant,  on  peut  le  recueillir  et  le  laver  sur  un  filtre.  Mais  il  est  bon 
d'éviter  l'emploi  du  papier  et  de  recueillir  finalement  le  précipité 
lavé  sur  un  petit  entonnoir  dont  on  a  bouché  le  bec  avec  un  tam- 
pon d'amiante. 

Le  précipité  qu'on  a  ainsi  recueilli  est  jaune  ou  noir.  Il  est  jaune 
lorsqu'il  renferme  du  sulfure  d'arsenic,  du  sulfure  d'etain,  du  sul- 
fure d'antimoine,  ou  lorsqu'il  est  simplement  formé  par  du  soufre 
imprégné  de  ni;itiùi-cs  urganiqui'S  (page  .'1118).  Il  est  brun  ou  noir 
lorsqu'il  renferme  du  sulfure  de  cuivre,  du  sulfure  de  plomb,  du 
sulfure  de  mercure. 

Il  est  n  remarquer  pourtant  qu'un  précipité  d'un  jaune  sale  ren- 
fermant un  grand  excès  de  soufre,  peut  contenir  aussi  de  petites 
quantités  de  sulfure  de  plomb,  de  mercure  ou  de  cuivre. 

1.  Supposons  d'abord  que  le  précipité  soit  jaune. 

Antimoine  et  étain.  —  Premier  procédé.  —  Si  l'on  y  soupçonne 
la  présence  de  l'arsenic,  on  le  fait  digérer  avec  de  l'ammoniaque, 
comme  il  a  été  dit  â  la  page  309.  Le  sulfure  d'arsenic  se  dissout; 
les  antres  sulfures  sont  insolubles  dans  l'ammoniaque  '.  On  intro- 
duit ensuite  le  résidu,  insoluble  dans  l'ammoniaque,  dans  un  petit 
vase  à  précipiter,  à  l'aide  d'une  spatule  en  platine,  cl  on  le  fait 
digérer  pendant  quelques  heures  dans  un  endroit  chaud,  avec  une 
solution  concentrée  et  jaune  de  sull'hydrali;  d'Mniuujiiaqiie. 

Le  sulfure  d'étain  ou  d'antimoine  se  dissout,  les  autres  sulfures 
dont  le  précipité  jaune  peut  renfermer  de  petites  quantités  restent 
a  l'état  insoluble  On  filtre,  on  lave  le  résidu,  et  on  le  traite  par 
le  procédé  auquel  on  soumet  les  sulfures  noirs,  et  qui  sera  indi- 
qué plus  loin. 

La  solution  jaune  renfermant  le  sulfure  soluble  dans  le  su  if  hy- 
drate d'ammoniaque  est  évaporée  à  siccité  dans  une  capsule  de 
porcelaine;  le  résidu  est  traité  par  l'acide  azotique  fumant;  l'acide 
est  chassé  par  l 'évapora lion,  et  le  résidu,  traité  d'abord  par  qucl- 

I.  Il  ut  à  remarquer  pourlsnt  qu'une  petite  quantité  Je  sulfure  d'anlinuii il'.-  juvil 
se  iii«Eondre  dans  l'iuiiiiiiHiiaijiie  en  ]ir«fcnce  d'un  i-n-és  de  soufre. 

î.  Le  si:ifiirc  de  cuivri!  sn  di«wrjt      Ir-V-peLil-!  i]  .S.im  1»  «nlflij.lrjl.;  ,î  am- 

moniaque. Pour  empêcher  qu'il  en  mit  ainsi,  on  peut  remplacer  le  .ulfure  d'animo- 
oium  pu  le  lulfure  de  wdiura.  -i 
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ques  gouttes  d'une  solution  concentrée  et  pure  de  carbonate  de 
soude,  est  mélangé  ensuite,  à  l'aide  d'une  baguette  de  verre,  avec 
du  carbonate  de  soude  sec  auquel  on  ajoute  environ  Je  quart  de 
son  poids  d 'azotale  de  soude.  (In  introduit  ce  mélange  dans  un  pe- 
tit creuset;  on  le  fond  avec  précaution  en  portant  le  creuset  peu  à 
peu  jusqu'au  rouge.  Après  le  refroidissement,  on  traite  la  niasse 
dans  le  creuset  même,  ù  plusieurs  reprises,  par  l'eau  bouillante. 
On  réunit  les  liqueurs  dans  un  verre  ù  expérience.  Si  la  solution 
est  complète,  cela  prouve  l'absence  de  l'antimoine.  S'il  est  resté  un 
dépôt  A,  celui-ci  peut  être  formé  par  de  l'antimoniate  de  soude  ou 
par  de  l'acide  stannique.  On  recueille  ce  dépôt  sur  un  petit  (litre, 
on  le  lave  et  on  met  de  coté  la  liqueur  B,.  qui  peut  renfermer  du 
stannale  de  soude.  On  fait  sécher  le  filtre,  et,  après  avoir  séparé 
autant  que  possible  le  dépôt,  on  l'introduit  dans  un  petit  creuset 
de  porcelaine,  puis  on  brûle  le  filtre  et  on  ajoute  les  cendres  au 
dépôt;  on  mêle  le  tout  avec  un  excès  de  cyanure  de  potassium,  et 
on  ebauffe  jusqu'au  rouge  obscur.  L'acide  métallique  est  réduit,  et 
l'on  obtient  un  ou  plusieurs  globules  métalliques  qui  peuvent  être 
de  l'antimoine  ou  de  l'étain. 

Après  le  refroidissement,  on  épuise  le  contenu  du  creuset  par 
l'eau  bouillante,  et  on  sépare  par  décanialion  la  liqueur  des  grains 
métalliques.  On  lave  ceux-ci,  on  les  arrose  avec  de  l'acide  chlor- 
hydrique  et  on  chauffe. 

En  supposant  que  le  métal  soit  de  Yétain,  i!  se  dissoudra  dans 
cet  acide,  et  l'on  obtiendra  une  solution  offrant  les  caractères  des 
solutions  sianneuses  (page  576).  Les  plus  saillants  sont  ceux  qui 
suivent  : 

L'hydrogène  sulfuré,  ajouté  à  quelques  gouttes  de  la  solution, 
forme  un  précipité  brun. 

Quelques  goutles  d'une  solution  de  chlorure  mereurique  forment, 
avec  la  solution  stanneuse,  un  précipité  blanc  de  chlorure  mercu- 
rcux,  qu'un  excès  de  la  solution  stanneuse  transforme  en  un  pré- 
cipité gris  de  mercure  métallique. 

Une  solution  de  chlorure  d'or  doune,  dans  la  liqueur  stanneuse, 
un  précipité  brun  rouge  de  pourpre  de  Cassîus. 

Si  les  grains  métalliques  refusent  de  se  dissoudre  dans  l'acide 
chlorhydrique,  ils  sont  formés  par  de  l'antimoine.  On  s'en  assure  en 
ajoutant  à  la  liqueur  quelques  gouttes  d'acide  azotique,  et  en 
chauffant. 

On  obtient  une  solution  de  chlorure  d'antimoine  qui  offre  les  ca- 
ractères suivants  : 
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Evaporée  avec  précaution  et  reprise  par  l'eau,  clic  donne  un 
précipité  blanc  de  poudre  d'Algarolli. 

Traitée  par  l'hydrogène  sulfuré,  elle  donne  un  précipité  orangé 
de  sulfure  d'aniimoine. 

Ajoutons  que  les  grains  d'antimoine  sontcassanls,  tandis  que  les 
grains  d'élain  s'aplatissent  sous  le  marteau. 

Il  nous  reste  à  rechercher  l'étain  dans  la  liqueur  alcaline  B,  obte- 
nue en  traitant  par  l'eau  bouillante  le  produit  de  la  ralcination  du 
sulfure  jaune  avec  un  mélaugi'  de  ['arhohidc  et  d'azotate  de  soude. 
On  y  ajoute  avec  précaution  de  l'acide  azotique.  Il  se  forme  un 
précipité  floconneux  d'acide  slannique,  qui  disparaît  dans  un 
excès  d'acide  azotique;  on  ajoute  alors  un  léger  excès  d'une  so- 
lution de  carbonate  d'ammoniaque,  et  on  recueille  sur  un  petit 
filtre  l'acide  stannique  qui  s'est  séparé,  et,  après  l'avoir  lavé  et 
séché,  on  le  réduit  par  le  cyanure  de  potassium,  comme  il  vient 
d'être  dit. 

Deuxième  procédé  pour  la  recherche  de  l'antimoine  ou  de  l'étain. 
—  Le  procédé  suivant,  plus  simple,  peut  être  appliqué  de  même  à 
la  recherche  de  l'antimoine  ou  de  l'étain  dans  la  solution  du  sul- 
fure dans  le  sulfhydrate  d'ammoniaque. 

On  étend  cette  solution  avec  de  l'eau  et  on  la  précipite  par  l'a- 
cide chlorhydrique  qu'on  ajoute  en  léger  excès.  Il  se  dégage  de 
l'hydrogène  sulfuré  et  il  se  forme  un  précipité  jaune  abondant,  mé- 
lange de  soufre  et  de  sulfure  d'antimoine  ou  d'étain.  On  le  recueille 
sur  un  filtre,  on  le  lave  et  on  l'introduit  encore  humide  dans  une 
petite  capsule,  où  on  l'arrose  avec  de  l'acide  chlorhydriqtte  con- 
centré. On  chauffe  :  le  sulfure  d'antimoine  ou  d'étain  se  dissout; 
on  filtre  la  solution  acide  et  on  y  introduit  une  lame  de  zinc.  L'an- 
timoine ou  l'étain  se  précipite  en  flocons  noirs,  ou  recouvre  le  zinc 
sous  forme  d'un  enduit  ds  même  couleur.  On  sépare  le  métal  pré- 
cipité; on  le  lave  par  décantation  avec  de  l'eau;  puis  on  le  ras- 
semble dans  un  petit  ballon,  où  on  le  fait  bouillir  avec  de  l'acide 
chlorhydriquc.  L'étain  se  dissout,  l'antimoine  résiste.  On  dissout  ce 
dernier  en  ajoutant  quelques  gouttes  d'acide  azotique,  et  on  achève 
l'opération  comme  on  l'a  indiqué  précédemment. 

II.  Supposons,  en  second  lien,  que  le  précipité  formé  par  l'hy- 
drogène sulfuré  soit  brun  ou  noir.  Après  l'avoir  laissé  reposer,  et 
après  l'avoir  lavé,  par  décantation,  avec  do  l'eau  chargée  d'hydro- 
gène sulfuré,  on  sépare  autant  que  possible  l'eau  qui  surnage,  et 
on  introduit  le  précipité  dans  une  petite  capsule  de  porcelaine,  où 
on  le  chauffe  avec  de  l'acide  azotique. 
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Cuivre.  —  Dans  Je  cas  oh  le  précipité  est  Sonné  par  du  sulfure  de 
«titre,  on  obtient  une  solution  bleue  d'azotate  de  cuivre,  et  du 
soufre  se  sépare.  11  peut  arriver  que  la  coloration  bleue  de  la 
liqueur  soit  masquée  par  suite  de  la  présence,  dans  le  précipité,  de 
matières  organiques  qui  sont  dissoutes  par  l'acide  azotique.  11  con- 
vient alors  d'ajouter  à  la  liqueur  une  petite  quantité  d'acide  ehlor- 
hydrique  et  de  chlorate  de  potasse,  et  d'évaporer  à  siccîlé.  On  re- 
prend ensuite  par  l'eau,  et  on  démontre  la  présence  du  cuivre 
dans  la  liqueur  ù  l'aide  des  réactifs  suivants  : 

L'ammoniaque  en  excès  colore  la  liqueur  en  bleu  foncé. 

Le  cyanoferrure  de  jM.Lt-r.inn!  (pnissiaifl  <le  potasse  jaune)  y 
forme  un  précipité  brun  marron. 

Une  lame  de  fer  bien  décapée  ou  une  aiguille  qu'où  y  plonge  se 
recouvre  d'une  couche  de  cuivre  métallique,  reconnaissable  a  sa 
couleur  et  a  son  éclat.  Il  faut  éviter  de  déposer  la  lame  de  ter  dans 
une  liqueur  renfermant  un  c>;cès  d'acide  azotique,  et  il  est  bon, 
en  général,  avant  de  faire  les  essais  que  l'on  vient  d'indiquer,  de 
transformer  le  sel  de  cuivre  en  chlorure,  en  ajoutant  un  excès 
d'acide  chlorhydrique  ù  la  liqueur  et  en  évaporant  à  siecilé. 

Plomb.  —  Lorsque  le  précipité  noir  <-sl  formé  par  du  sulfure  de 
plomb,  l'acide  azotique  concentré  et  bouillant  le  décolore  et  le 
transforme,  en  grande  partie,  en  sulfate.  On  ajoute  alors  une 
goutte  d'acide  sulfurique  et  l'on  évapore  à  siccité.  On  reprend  par 
l'eau  et  on  verse  le  tout  dans  un  verre  à  pied,  où  on  laisse  déposer 
le  sulfate;  on  le  lave  plusieurs  fois  par  décantation,  puis  on  y 
ajoute  une  solution  de  carbonate  de  soude  en  excès;  on  agite  et 
on  introduit  la  liqueur  et  le  précipité  dans  un  petit  ballon.  On  fait 
bouillir  pendant  quelque  temps.  Le  sulfate  de  plomb  se  convertit 
alors  en  carbonate.  On  verse  de  nouveau  le  tout  dans  un  verre  à 
pied,  on  laisse  reposer,  on  sépare  la  liqueur  claire  et  on  lave  plu- 
sieurs fois  par  décantation.  On  dissout  ensuite  le  précipité  dans 
l'acide  azotique  étendu,  et  on  découvre  Je  plomb  dans  la  liqueur  à 
l'aide  des  réactifs  suivants  : 

L'acide  sulfurique  y  forme  un  précipité  blanc  de  sulfate  de 
plomb,  qui  se  dissout  dans  le  tartrate  d'ammoniaque.  Ce  sulfate, 
chauffé  au  chalumeau,  sur  un  charbon,  avec  un  mélange  de  carbo- 
nate do  soude  sec  et  de  cyanure  de  potassium,  donne  un  grain  de 
plomb  qui  s'étend  sous  le  marteau, 

L'iodure  de  potassium  y  forme  un  précipité  jaune  qui  se  dissout 
dans  une  grande  quantité  d'eau  bouillante,  et  s'en  sépare  par  le 
refroidissement  en  paillettes  brillantes  d'un  jaune  d'or. 
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Le  cbxomafe  de  potasse  y  forme  un  précipite  jaune,  soluble  dans 
la  potasse  caustique. 

Mercnre.  —  Dans  le  cas  où  le  précipité  noir  formé  par  l'hydrogène 
sulfuré  est  du  sulfure  de  mercure,  il  n'est  pas  attaqué  par  l'acide 
azotique,  même  à  l'éliullilion.  On  ajoute  alors  quelques  gouttes 
d'acide  chlorhydrique,  on  chauffe  et  l'on  évapore  presque  a  siccité. 
Le  résidu  étant  repris  par  l'eau,  on  a  une  solution  de  sublimé  cor- 
rosif dans  laquelle  on  démoiilre  la  présence  du  mercure  à  l'aide 
des  réactions  suivantes  : 

On  dépose  quelques  gouttes  de  la  solution  >ur  une  lame  île  cui- 
vre bien  décapée  qu'on  a  soin  de  toucher  avec  une  petite  lame  de 
zinc.  Il  se  dépose  alors  sur  la  surrace  du  cuivre  un  enduit  gri- 
sâtre de  mercure  métallique,  et  si  l'on  frotte  avec  précaution  on 
produit  une  tache  blanche  cl  brillante. 

On  plonge  dans  une  partie  de  la  liqueur  une  lame  d'or  qu'on  a 
entourée  partiellement  d'une  pelite  feuille.  rt'élain  (pile  de  Smith- 
son).  La  lame  d'or  blanchit  en  se  recouvrant  de  mercure  métal- 
lique. Au  bout  de  quelques  heures,  on  la  relire  du  liquide,  et,  après 
l'avoir  séchée  avec  soin,  on  l'introduit  au  fond  d'un  petit  tube 
bouché  et  l'on  chauffe  au  rouge  obscur.  Le  mercure  se  volatilise 
et  se  condense  sous  forme  de  globules  dans  la  partie  froide  du 
tube,  où  l'on  peut  le  reconnaître  à  l'œil  nu  ou  à  l'aide  d'une  loupe. 
Lorsqu'on  introduit  dans  le  tube  une  petite  quantité  d'iode  et 
qu'on  chauffe,  les  globules  rougissent  par  suite  de  la  formation  de 

Une  goutte  de  chlorure  stanneux  fraîchement  préparé  donne, 
dans  la  solution  mercuriijue,  un  précipité  blanc  de  e.ilnmel,  qu'un 
excès  de  la  solution  stanneuse  transforme  en  un  précipité  gris  de 
mercure  métallique. 

Au  besoin,  et  si  la  quantité  de  matière  dont  on  dispose  le  per- 
met, on  constate  la  présence  ilu  mercure  à  l'aide  des  autres  carac- 
tères que  nous  avons  indiqués,  page  0.11. 

III.  Zinc.  —  11  peut  arriver  que  l'hydrogène  sulfuré  ne  donne  pas 
de  précipité,  ou  ne  donne  qu'un  précipité  de  soufre  imprégné  de 
matières  organiques,  dans  la  liqueur  acide  où  l'on  soupçonne  la 
présence  d'un  poison  métallique.  Celte  liqueur  peut  renfermer  un 
certain  nombre  de  métaux  parmi  lesquels  nous  ne  considérerons 
ici  que  le  zinc. 

On  ajoute  à  celte  liqueur  un  léger  excès  d'ammoniaque,  puis  du 
sulfhydrale  d'ammoniaque.  Il  se  forme  alors  un  précipité  blanc 
sale,  quelquefois  verdàtre  ou  noirâtre  (s'il  renferme  du  fer).  Ce 
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précipité  renferme  du  sulfure  de  zinc.  On  le  recueille  sur  un  Mire, 

on  le  lave  el  on  le  dissout  dans  l'acide  chlorhydrique. 

On  précipite  la  solution  par  le  carbonate  de  soude,  on  recueille 
le  dépôt  sur  un  petit  filtre,  t>n  le  lave.  Ensuite  on  l'introduit  avec 
le  filtre  dans  une  capsule  et  on  l'arrose  avec  de  l'acide  acétique 
étendu.  On  chauffe,  on  tillro  et  on  dirige  un  courant  d'hydrogène 
sulfuré  à  travers  la  solution  qui  renferme  de  l'acétate  de  zinc.  Le 
zinc  seul  se  précipite  sous  l'orme  d'un  sulfure  blanc  caractéristi- 
que. En  dissolvant  ce  sulfure  dans  l'acide  chtorhyd  ri  que  étendu,  on 
obtient  une  liqueur  où  l'on  démontre  la  présence  du  zinc  à  l'aide 
des  caractères  que  nous  avons  indiqués,  page  540. 
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ERRATA 

11,  ligne  î,  en  remontait,  il  lien  de  :  eeu.c-ci,  liîci  :  celui-ci. 
17,  ùquivalem  (in  tilicium,  lift-i  :  11,  au  lieu  de  :  11. 

(8,  ligne  3,  en  reNi.iril.vil,  r.i  Li .■  u  il"  :  /'t. m  rst  un  i-nmposé  d'hydre 
{air  in  fla  r»  un  ',/■■:  -  !  •/(■  i./i.y/iV/c/n....  iUtt  :  leau  est  un  con 
d'oxygène  cl  de  phlng  11(17 ne  [hydrogène). 

5K,  linnu  Ml.  en  d«cvn.l,iiit;  au  lie,  de  :  et  rtmjisitut  sur  les  oxydes,  ]i 


Si  9,  lii'Ni-  S,  ti  ili--i:(:iMi.iri1.  ,1-1  II  ru  île  :  J.(,.-.,|,;,...-.;..',..,;,;,.,ie      Latijle,  liseï  r 

îitfriiphi'ïptiate  de  baryte, 
^mi.'sd.^nli, ■/</„',-:„  ;,fj.  -  -   c  mi    f  w-uafloe, 

ÏBt,  ligne  il,  1:11  iMn. .111.1111.  .^.[h-inu-/  l'r-  iiujIs  :  l'ifù/:- Mmi'jrmit/ue  [Aicheff), 

[nu  lieu  de  :  Ascho/f}. 


i.  Les  eipériences  récentes  il«  MM.  >.-n-i  el  rie  ll.il.it  confirment  l'opinion 
Émi>o  par  MM.  Andrews  et  Tait  snr  h  nature  de  Votons.  Ce  coepi  eit 
(lo  l'oiygèilo  COLiiiril..-.  I.'o.'..iio  nli[--tin  |nr  i'.declrulyso  do  l'eau  ne 
renferme  nus  i!ïiyilr,n.-i\ne  |S.ui.1  .  K11  pmnml  iliis  [irécaulions  con- 
venable», M.  Sorct'  i-l  (.:irv.-oii  i  .lif.i;sr  m  [i.'.lc  positif  dol'oiïBéno 
ronronnant  jusqu'à  3  pour  ceni  d'oionc. 

En  oionisanl  I'oivl-.  nu  |.:ir  s  i'l.Ti[i.:ii.j  il'i n.Lii.  1  i. .n ,  li  l'aide  d'un  ap- 
pareil que  non-  in:  |...iivnns  lircrirn  iii,  V.  de  ll.iim  a  réussi  i  ebarger 
l'oivoïno  d'une  (:r..[i..;huii  hin.       (.Un-  c ■  ■  ci ë ï ■  I mille  d'oione. 

i,  ligne  G,  en  remontant.  Le  ! ■■  rm.-.  si.nv.'iil  rmpiove  do  Tapeur  vésiculaira 
est  impropre.  On  -.ut  iinj.muriini  r|u-  l.i  ^  -i  1 1 .  :  i  :  j  visible,  qui  canitltiie 
le  brouillard,  e-t  f-nm-i;  j  ■  n  r  -I  ■■  -  (.->ult..-l.:ltcf  li-es-Unei. 

).  D'aprci  M.  W.ll,  l'arsenic  ot  contenu  dan?  Ica  oaui  ferrugineuses  i  l'état 
d'acide  11  -  n. 

).  Tout  récemment,  MM.  Cl.n-I..il..  .  I  Si.-il-.i-;  1  .■..uF-tMi!.  que,  lorsqu'on 

approche  de  l'a].|.,r,-il  sj.--i-1r.il  -le  MM.  hir.-nbnll  K  Hunson  la  narouie, 
verts  de  l'IiydroR-i  ne 

tçnili<|iics  ayant  1  peu  prtl  li 
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